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PAGE BLANCHE 


INTRODUCTION 


C’est en août 2021 que j'ai terminé la rédaction de mon ouvrage « Expériences chimiques - Guide 
pratique pour les débutants ou leurs enseignants.» Depuis lors, j'ai continué à lire beaucoup de livres de 
chimie et réalisé de nouvelles expériences. Lors de celles-ci, j'ai comme d'habitude pris pas mal de notes. 
De telle sorte que j'ai fini par réaliser qu'il pourrait être utile de rédiger un complément à mon ouvrage 
principal. Ce complément, le voici. Il m'offre également l'occasion de corriger quelques petites erreurs qui se 
sont glissées dans l'ouvrage principal ou d'y ajouter quelques précisions qui manquaient. 


Au fil de mes lectures, j'ai constaté dans ces livres les mêmes défauts que ceux que j'avais déjà 
signalés : imprécisions diverses et erreurs de toutes sortes dans les descriptifs ou les schémas proposés. 
De quoi rater les expériences ou faire en sorte qu'il puisse se produise des accidents. 


Atitre d'exemple d'erreur flagrante, voici un schémas qui figure à la page 33 d’un 
ouvrage collectif publié aux éditions Mir, à Moscou, en 1974 et qui s’intitulait Laboratory 
Experiments in General Chemistry. Ce schémas (Illustration 1) est censé montrer 
comment on peut dissoudre un gaz dans un liquide. Si le gaz est très soluble, il est bien 
évident que si sa production dans le ballon n’est pas suffisante, le liquide de dissolution 
remontera par le tube et entrera ainsi dans le ballon. Au mieux, l'expérience s'arrêtera et 
sera ratée. Au pire, il y a risque de déflagration, voire d’explosion. Dans tous les cas, 
lorsqu'on veut dissoudre un gaz dans un liquide, il faut prévoir soit un flacon de sûreté soit 
un tube comportant une grosse boule afin que si le liquide venait à être aspiré il ne puisse 
pénétrer dans le flacon où le gaz est produit. Une autre méthode, plus simple, est d'utiliser 


FR RSA se . ee. ig.32. Gas absorp- 
un gros tube en U contenant le liquide dissolvant car ainsi ce dernier ne pourra jamais | Fig? 925 tua? 


remonter dans le flacon producteur de gaz. 


Illustration 1 


Je me suis interrogé quant à la manière de réaliser le présent complément. Au 
final, j'ai décidé de suivre rigoureusement le découpage particulier que j'avais adopté dans l'ouvrage principal 
(désigné dans les pages suivantes par « OP » afin qu'une personne consultant un chapitre particulier de ce 
livre-là puisse sans la moindre difficulté vérifier dans le présent complément si aucune information 
supplémentaire et utile ne doit être prise en compte pour une compréhension aussi correcte que possible. 
Certains chapitres ne nécessitant aucun complément ne seront tout simplement pas repris dans les pages 
qui suivent de telle sorte que la numérotation des chapitres y sera forcément discontinue. 


EN CAS D’ACCIDENT 


Je crois nécessaire de commencer par signaler ou rappeler quelques conseils et principes 
essentiels. 


En cas de brûlure par un objet chaud : Faire couler beaucoup d’eau froide sur la brûlure et 
y déposer ensuite, si nécessaire, par intermittences, des glaçons. Frotter avec de l'essence 
d’aspic ou appliquer un produit spécial distribué en pharmacie. 


En cas de brûlure avec un acide : noyer d’eau et ensuite appliquer une solution de 
bicarbonate de sodium ou un lait de carbonate de magnésium. 


En cas de brûlure par un alcali : noyer d’eau puis appliquer du vinaigre dilué. 


En cas de projection dans l’oeil : laver avec beaucoup d’eau. Si la substance était acide, 
baigner ensuite l'oeil avec une solution de bicarbonate de sodium. Si la substance était 
alcaline, baigner ensuite l’oeil avec une solution d’acide borique. Pour réaliser le bain d'oeil, 
il est utile de posséder l'accessoire spécial en porcelaine qui est visible sur l'illustration ci- 
dessous. Sinon, utiliser des lunettes bien étanches prévues pour la natation. 


S.à 


Si, après ces soins immédiats l'atteinte de la peau ou de l'oeil paraissent graves, se rendre 
immédiatement et sans hésiter aux urgences d’un hôpital. 


Afin d'éviter d’avaler des substances chimique, ne jamais aspirer en tenant directement 
la pipette en bouche. 


Afin d’éviter de respirer des gaz toxiques, travailler sous hotte ou avec un montage dont le 
dernier élément sera directement relié à l'extérieur par un tuyau. 


Afin d'éviter de respirer des poudres toxique, éviter les courants d’air au moment de 
manipuler les flacons dans le laboratoire ou transvaser d'importantes quantités à l'extérieur et 
en portant un masque. Pour les personnes qui y sont entraînées, la pratique de l’apnée peut 
être conseillée dans bien des cas. 


2. UN PEU DE PEDAGOGIE 


2.1. EXPERIENCES DEMONSTRATIVES 


- Certains ouvrages consacrés aux recherches passées pour créer la vie en laboratoire mentionnent une 
curieuse expériences qui est rarement signalée dans les livres de chimie. Elle est pourtant assez fascinante 
à condition d’user de la bonne méthode pour la réaliser. Il faut prendre le couvercle d’une boîte de Pétri d'une 
dizaine de centimètres de diamètre et le poser sur un socle bien horizontal. On y verse une goutte de mercure 
qui, étalée, ne doit pas dépasser un centimètre de diamètre. On verse ensuite de l’eau, mais juste assez pour 
que celle-ci couvre le sommet de la goutte de mercure. À un peu moins de 2 cm de la goutte de mercure on 
dépose un gros cristal de dichromate de potassium. Enfin, sur ce cristal, on fait couler trois ou quatre gouttes 
d'acide nitrique concentré. Lentement, la goutte de mercure va s’allonger, se tordre puis se diviser. On pourra 
ensuite hâter ces divisions en s’aidant d’une spatule. On observera alors que les différentes gouttes 
s’agiteront séparément en tous sens comme des amibes prises de folie. Que se passe-t-il ? De l'acide 
chromique est libéré et, au contact du métal, il se produit de fortes modifications de tension superficielle qui 
expliquent les mouvements erratiques constaté. 


- Voici une manière particulière d'observer la formation d’un 
précipité. 

On place une burette à pointe fine au-dessus d’un bécher lui-même 
posé sur un agitateur magnétique. On remplit la burette avec une 
première solution réactive et le bécher avec la seconde. En 
actionnant l’agitateur, on crée un fort tourbillon dans le liquide. Cela 
fait, on tourne le robinet de la burette de manière à ce que le liquide 
qu'elle contient tombe goutte à goutte dans le bécher, jusque au 
milieu du tourbillon. Pour bien voir l'évolution du précipité, il est 
important que l’espace de temps s’écoulant entre chaque goutte ne 
soit pas trop court. (Voir illustration 2) 


- Aux pages 42-43 de OP, j'ai signalé une méthode pour obtenir un 
miroir sur la surface d’un flacon en verre et j'ai indiqué qu'il fallait 
utiliser, entre autres substances, du formol. Mais j'aurais pu ajouter 
que ce dernier peut être remplacé par du glucose. 


Illustration 2 


2.2. PSEUDO ALCHIMIE ET MIRACLES 


- On prépare une solution de chlorure ferrique et on la place dans un bécher posé sur agitateur magnétique. 
Progressivement, on y verse du carbonate de calcium en poudre fine. Le liquide mousse beaucoup et change 
de couleur. Finalement, il se prend en masse avant de redevenir liquide. Certains chercheurs sont d'avis que 
cette composition, quelque peu améliorée, serait à la base du fameux miracle de saint Janvier, à Naples, où 
le prétendu sang contenu dans une ampoule scellée se liquéfie parfois lors de cérémonies au cours de 
laquelle ladite ampoule est agitée. Ces chercheurs en donnent la « recette » suivante : préparer une solution 
de 25 gr de FeCl, dans 100 mi d’eau et y ajouter lentement 10 gr de CaCO.. On laisse digérer 4 jour, on 
évapore à 100 ml et on ajoute 1,7 gr de NaCI. En une heure de temps la solution se gélifie. J'avoue avoir 
essayé sans parvenir à obtenir ce résultat. L'hypothèse d’un gel thixotrope me semble excellente pour 
expliquer le « miracle » ; mais encore faudrait-il en donner la composition exacte. 


2.3.1. DIFFUSION ET REACTIONS CYCLIQUES 


- Voici une belle expérience bien que très simple dans son principe. On prend 
un couvercle de boîte de pétri qu'on dispose sur un plan bien horizontal. On 
y verse un peau d’eau distillée de manière à couvrir à peine toute la surface 
de la boîte. Près du bord intérieur de la boîte, on place alors une masse 
grosse comme un pois de nitrate ou d’acétate de plomb. Ensuite, à l'opposé 
extrême, on place une quantité grosse comme un pois de cristaux d’iodure de 
potassium. Bientôt, on voit se former entre ces deux « pôles » une ligne de 
démarcation jaune courbée et plus éloignée du KI que du nitrate (Voir 
illustration 3). C'est parce que le KI se dissout plus aisément et diffuse donc 
plus rapidement dans l’eau. 


Illustration 3 


2.3.2. OSMOSE ET TENSION SUPERFICIELLE 


- Il est aisé de réaliser une expérience simple sur l'osmose. Il suffit 
de prendre une carotte et de la plonger dans une solution très 
concentrée de chlorure de sodium. En l’espace d’une dizaine 
d'heures, on constate un net gonflement de la carotte (Voir 
illustration 4). 


Illustration 4 


3. LES INDICATEURS COLORES ET LES REACTIFS 
3.1. LES INDICATEURS COLORES 


- La cochenille est un petit insecte qui, broyé, fournit une poudre rouge dont le principe colorant est l'acide 
carminique. Ce colorant a longtemps été utilisé dans l'alimentation (E120) mais il est de plus en plus remplacé 
par des colorants synthétiques avec lesquels il ne faut pas le confondre. Il suffit de prendre un peu de poudre 
de cochenille, de la diluer dans de l’eau pure et, ensuite, de filtrer pour obtenir un liquide d’une belle couleur 
rouge. 

On prépare une série d’éprouvettes contenant ce colorant. Dans la première, on verse un peu d’ammoniaque. 
La couleur passe immédiatement au bleu-violet. Idem avec l’eau de baryte ou l’eau de chaux et d’autres 
alcalis. On a le même résultat avec des acétates. Avec des acides, la couleur passe au jaune mais redevient 
violette si on neutralise en excès par un alcalis. 

Le carmin de cochenille peut donc être considéré plus ou moins comme un indicateur de PH mais aussi 
comme un réactif par rapport à certains sels. Il n'est donc pas d’un emploi très pratique, sauf dans certains 
cas spécifiques. 


3.2. LES REACTIFS SPECIFIQUES 


- On fait bouillir de l’eau dans laquelle on a écrasé des baies de sureau noires puis on filtre et on laisse sécher 
le papier qui se teint en rouge-violet. Présenté devant du gaz ammoniac ce papier se colore en bleu canard. 
Pratique pour l'identification de l’ammoniac, ce réactif ne l’est pas vraiment pour la détermination du PH. 


- Du bois de Brésil (Pernambouc) est râpé, chauffé à reflux dans de l’eau pendant une demi-heure puis filtré. 
On obtient ainsi un liquide à dominante rouge qui, avec les hydroxydes donne une couleur rouge cramoisi très 
forte. 

ATTENTION : la liqueur obtenue se conserve mal à la lumière et les colorations obtenues à l’aide des 
hydroxydes ne se maintiennent pas. 


- Dans une éprouvette où l’on a versé un peu d'eau de chaux, on verse goutte à goutte une solution aqueuse 
d'iode jusqu'à l'obtention d'un liquide jaune pâle. Ce liquide réagit avec les sels de magnésium solubles en 
formant un précipité brun-rouge colloïdal d'hypoïodite de magnésium Mg(1O), 


- Avec le nitrate d'argent, les arséniates forment un précipité rouge. 


4. LA PREPARATION ET L'USAGE DES GAZ 


4.2. LES DIVERS MODES DE PREPARATION DES GAZ 
BROME - Br, 


- En raison de la difficulté qui existe à conserver le brome en flacon pendant une longue période, la pratique 
habituelle est de le préparer plus ou moins au fur et à mesure des nécessités et de le conserver alors dans 
une bouteille en verre brun de type laboratoire fermant par un bouchon à visser en matière plastique revêtu 
à son sommet intérieur d’une capsule en téflon. Le brome est recueilli dans une ampoule à robinet, sous une 
couche d’eau, versé ensuite dans la bouteille, puis une partie contenant le mélange eau/brome est ensuite 
versé dans une seconde bouteille où il servira à préparer de l’eau de brome, laquelle se conserve plus 
aisément que le brome pur et est d’un usage fréquent. 

DANGER : en dépit des précautions qu'on puisse prendre, il peut arriver qu’une goutte de brome tombe sur 
la peau du laborantin. Dans ce cas, il faut immédiatement arroser de beaucoup d’eau puis laver avec une 
solution de thiosulfate de sodium. Ensuite, il est recommandé d'appliquer un traitement de régénération de 
la peau. 


CHLORE - CI, 


- DANGER : en dépit de toutes les précautions qu'on puisse prendre, il arrive parfois qu’à la suite d’une fuite 
dans un appareil ou d'une manipulation particulière, le laborantin puisse respirer du chlore. Or, ce gaz, comme 
d’autres, est extrêmement toxique : il attaque directement les muqueuses des poumons. Une bonne 
précaution, pour ceux et celles qui en sont capables, c’est alors de travailler en apnée après avoir pris, à deux 
ou trois mètres de là, une grande bouffée d’air non contaminé. S'il arrive cependant que du chlore soit respiré, 
les chimistes conseillent deux choses utiles. La première est de respirer alors aussitôt que possible un peu 
de gaz ammoniac s’échappant d’une bouteille d'ammoniaque agitée à bonne distance du nez. Une autre 
méthode consiste à placer un peu d'alcool éthylique sur un tampon de coton ou un papier filtre et de placer 
celui-ci sous le nez pour en respirer un peu les vapeurs. Néanmoins, si une forte gêne ou une sensation 
d’'étouffement persiste, le mieux est de se rendre d'urgence à l'hôpital. 


AZOTE -N, 


- Un moyen peu commun de préparer de l’azote consiste à chauffer ensemble du nitrate de potassium 
mélangé de petits morceaux de fer. La proportion idéale semble être de 10 gr de nitrate pour 30 gr de fer. Le 
mieux est de placer cela dans une solide éprouvette en boro et de commencer à chauffer par le haut. Quand 
le mélange devient lumineux, on laisse la réaction se poursuivre d'elle-même jusqu'en bas de l’éprouvette. 
Il convient de faire passer le gaz dans une solution NaOH pour le laver du CO, qu'il pourrait emporter avec 
lui du fait de l’impureté du fer qui contient souvent du carbone. 

REMARQUE : si la proportion entre le fer et le nitrate augmente en faveur du fer, la réaction est plus lente. 
A l'inverse, si la proportion est plus grande en faveur du nitrate, elle est plus rapide. 

Bien que signalé par certains chimistes, je ne conseille pas ce moyen pour la préparation de l’azote tant la 
réaction est brutale et malaisée à contrôler. 


- Un autre moyen de préparer de l'azote et qui est parfois signalé est de faire passer un courant d’air sur des 
rognures ou des fils de cuivre chauffés au rouge. Moyen peu pratique s’il en est car non seulement il faut une 
surface très importante de cuivre mais rien ne prouve jamais que l'oxygène de l'air est ainsi complètement 
absorbé. Simple curiosité de laboratoire donc... 


DERIVES OXYGENES DE L’AZOTE - NO, NO,, N,0., N,0,, N,0 


- Je tiens à revenir ici sur ce que j'ai dit ou expliqué aux pages 70 et 124 de OP. La lecture de nombreux 
ouvrages de chimie, anciens ou récents, a de quoi étonner par ce qui y est dit dans les chapitres consacrés 
aux dérivés oxygénés de l’azote. Si le protoxyde d'azote (N,0) appelé également gaz hilarant —bien connu 
désormais de certains amateurs de paradis artificiels — ne pose guère de problème tant il est stable, il n’en 
est pas de même des autres qui sont tous plus ou moins instables. 

Tout chimiste amateur croit savoir que du NO incolore récolté sur cuve à eau et obtenu par réaction du cuivre 
et de l’acide nitrique se transforme en NO, rouge aussitôt qu'il est mis en contact avec l’air atmosphérique. 
En réalité, les choses sont plus complexes car NO et NO, restent souvent associés pour former ce qu'on 
nomme un dimère. Mais cette association peut elle-même prendre deux formes différentes, à savoir N,O, ou 
N,O,. Certains chimistes désignent également N,0O, par N,O,. Or, ces deux combinaisons sont elles mêmes 
bien souvent associées, formant donc alors un mélange de N,0, et N,0O,. 

Pour les chimistes professionnels, ces distinctions sont importantes, voire essentielles. Mais pour le chimiste 
amateur ou les élèves d’un lycée, elles n'ont même pas à être prises en compte. On s’en tient alors à 
l'habituelle distinction entre NO et NO,, le premier incolore et l’autre rouge, sans même signaler ce qui 
précède. C'est pourquoi, par souci de simplification, trouvera-t-on très logiquement dans certains ouvrages 
qu'on peut obtenir directement du NO, en faisant réagir entre eux l'acide sulfurique et le nitrite de sodium. J'ai 
moi-même recouru à ce type de simplification ici et là. 

A tout ce qui précède il faut encore ajouter qu'il existe un solide blanc instable N,O, obtenu en déshydratant 
de l'acide nitrique avec de l’anhydride phosphorique P,0%. 


5. PREPARATIONS UTILES DIVERSES 


PREPARATION DE L'EAU REGALE 


Dans l'exposé de la préparation de l'eau régale qui figure en page 77 de OP j'ai signalé que ce mélange se 
colorait progressivement jusqu’à dégager du chlore. Mais c'était incomplet. En fait, si du chlore se dégage, 
il le fait en même temps que du chlorure de nitrosyle, un autre gaz qui est responsable du rougissement du 
mélange, et ce, en vertu de l'équation suivante : 

HCI + 3HNO, -> 2H,0 + CI, + NOCI 


CHLORURE STANNEUX 

Dans OP, en page 82, j'ai expliqué comment préparer le chlorure stanneux et en conserver une solution. Mais 
si l’on veut préparer une solution aqueuse (nécessairement acide) de chlorure stanneux au départ du sel 
acheté dans le commerce spécialisé, voici comment procéder... 

On prend 28 grammes de ce sel qu’on dilue dans 50 cc d'acide chlorhydrique concentré. Ensuite, dans le 
flacon principal, on ajoute de l’eau pour obtenir un volume total de +/- 500 ml. Il faut verser l’eau prudemment 
en mélangeant. À la moindre apparition d’un léger louche, cesser d'en ajouter. Ajouter ensuite une goutte 
d'acide et, dans la solution ainsi obtenue, on place deux ou trois grains d’étain puis on bouche le flacon. 
LES SULFOCARBONATES 

En page 84 de OP, j'avais signalé que le mieux était de conserver les sulfocarbonates sous une couche 
d'éther. C’est certes exact ; mais il faut savoir qu’à la longue les sulfocarbonates s’y dissolvent. Cette 
conservation n’est donc valable que pour une durée très limitée de semaines. 

COMMENT PASSER D'UN SEL A UN AUTRE ? 


Imaginons que vous souhaitiez passer d’un chlorure métallique à un sulfate ou un nitrate du même métal. 


Commencez par préparer une solution aqueuse du sel dont vous disposez. Ensuite, Versez dedans goutte 
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à goutte, une solution d’hydroxyde de sodium (ou potassium) ou de carbonate de sodium (ou potassium). 
Choisissez en fonction du type de précipité que cela peut donner. Le mieux est en effet d'obtenir un précipité 
lourd aussi peu colloïdal que possible. Lorsque l'addition d’une goutte de réactif ne semble plus créer de 
précipité, agitez et laissez déposer. Versez le surplus de liquide, rajoutez de l’eau et laissez à nouveau 
déposer avant de verser à nouveau le liquide qui surnage. Recommencez cette opération de nettoyage 
plusieurs fois. Enfin, ajoutez goutte à goutte l’acide correspondant au sel que vous voulez obtenir. N'attendez 
pas que tout le précipité soit ainsi dissout. Filtrez. Le liquide obtenu est une solution du nouveau sel que vous 
pourrez diluer davantage. Ce système fonctionne bien dans un grand nombre de cas. 


7. COMBUSTION D'UN GAZ 


- À côté de la flamme d’un bec bunsen alimenté en méthane (gaz naturel), on place un entonnoir assez large 
relié à une pompe aspirante. Entre la sortie de l’entonnoir et la pompe, on place un drechsel dans lequel on 
a mis un peu d’eau de chaux. Celle-ci se trouble rapidement par suite de la formation de CO, lors de la 


combustion du méthane. 


- Par déplacement ou sur cuve à eau chaude, on remplit un flacon de H,S. On y plonge ensuite un fil de fer 
porté au rouge. Le gaz s’enflamme, le fil de fer se ternit et un peu de soufre se dépose sur les parois du 
flacon. L'expérience est belle compte tenu de l'inflammation du HS, mais elle n’est pas très pédagogique car 
les atomes de soufre se sont divisés en deux parties : celle a réagi avec le fer pour former un sulfure noir à 
la surface du fil et celle qui s’est déposée du fait de la combustion du gaz. 


8. REACTION DE GAZ ENTRE EUX 


Illustration 5 
Le mélange coloré 
NO,/N,O, arrive ici par la 
tubulure de droite. 


- Par gravitation, on a fait couler des vapeurs de brome dans un flacon. On y fait 
ensuite arriver de l’iodure d'hydrogène gazeux, lui aussi plus lourd que l'air. De 
liode se forme sur les parois du flacon tandis qu'il se dégage du HBr 
produisant, comme HI, des fumées blanches avec l'humidité de l'air. 


- Dans un ballon à trois tubulures on fait arriver, d’un côté, du HS et, de l’autre, 
le mélange N,O;/N,0, obtenu par action de l'acide sulfurique sur le nitrite de 
sodium. Rapidement, toute la surface du ballon se recouvre d’un fort dépôt de 
soufre (Voir illustration 5). Il se forme également de l’eau et du NO. Le troisième 
col du ballon est évidemment utilisé pour conduire ce NO à l'extérieur afin 
d'éviter de respirer les vapeurs rutilantes toxiques qu'il formerait au contact de 
l'air du laboratoire. 


- Dans un ballon tricol, on fait arriver d'une part HCI gazeux et, d'autre part, le 
mélange N,O;,/N,0,. On voit que la couleur rouge sang du gaz devient jaunâtre. 
Ce gaz est ensuite envoyé dans une solution de KBr ou KI d’où il libère soit du 


brome soit de l’iode. || s’agit en effet de chlore. 
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9. REACTIONS ENTRE UN GAZ ET UN LIQUIDE OÙ UN LIQUIDE 
CONTENANT DES PARTICULES SOLIDES 


9.1. AIR OU OXYGENE 


- On prétend habituellement que le cuivre n’est attaqué qu’à chaud par HCI. On peut néanmoins réaliser cette 
attaque à froid en plaçant de la tournure de cuivre dans de l’acide chlorhydrique où passe un fort courant d’air. 
On utilise pour cela une pompe d’aquarium. L’acide change de couleur, mais sans plus, la réaction étant loin 
d'être démonstrative à court terme. 


- Dans un drechsel, on verse une solution rose de chlorure de manganèse Il additionnée d’hydroxyde de 
potassium ou de sodium de manière à obtenir un précipité blanc d’hydroxyde bivalent. On y fait ensuite passer 
un assez long moment un courant d'oxygène. Le précipité prend bientôt une couleur café crème puis d’un 
brun léger. Si on additionne ensuite ce précipité de chlorure d'hydrogène on obtient cette fois une solution 
brune. Il s'était en effet formé un hydroxyde tétravalent donnant un chlorure tétravalent. 


9.2. HYDROGENE NAISSANT 


- Dans un petit verre à pied (+/- 150 ml), on place du zinc en poudre et du zinc en très petites grenailles. Par- 
dessus, on verse une couche de 2 cm d’eau puis d'assez petits morceaux de phosphore jaune. On dépose 
l'ensemble dans un endroit bien dégagé, en plein air. Enfin, on laisse tomber quelques gouttes de HCI 
concentré dans l'appareil et on s'éloigne. De l'hydrogène commence à se dégager puis, progressivement, il 
est remplacé par une fumée blanche et une odeur d'ail. Si les bulles de gaz sont assez grosses, on peut 
éventuellement apercevoir quelques petites flammes à la surface du liquide. L'hydrogène naissant se combine 
en effet au phosphore pour former du phosphure d'hydrogène impur qui s’enflamme spontanément à l'air 
libre. 


- Dans une éprouvette, on place une solution d’hydroxyde de sodium additionnée d’une goutte de 
phénolphtaléine, ce qui donne une belle couleur fuschia. On y laisse ensuite tomber un morceau de zinc. 
L'hydrogène naissant décolore rapidement la solution. Connue sous le nom de test de Kastle Meyer ce type 
de réaction est utilisé pour détecter des traces de sang. 

- Dans une éprouvette, on verse une solution faible de H,SO, et on y laisse tomber un grain minuscule de 
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permanganate de potassium de manière à colorer le liquide. On y laisse ensuite tomber un morceau de zinc. 
La solution se décolore progressivement. Même expérience et résultat en utilisant du fer plutôt que du zinc. 


- Dans une éprouvette, on place une solution faible de H,SO, et on y laisse ensuite tomber un morceau de 
zinc. Quand l'hydrogène se dégage, on verse une solution de nitrate de sodium ou de bichromate de 
potassium. Le dégagement d'hydrogène stoppe un moment puis reprend quand une certaine quantité 
d'oxygène a été récupérée des substances en présence. Il y a élévation de la température. La même 
expérience peut être réalisée avec du fer en lieu et place du zinc. 


- On acidifie une solution de chlorure ferrique par de l'acide chlorhydrique. Ensuite, on y laisse tomber une 
languette de zinc. L'hydrogène naissant fait que la couleur de la solution se modifie progressivement en tirant 
quelque peu sur le vert. Après un certain temps, on ajoute une solution d'hydroxyde de sodium. Le précipité 
qui se forme est nettement blanc verdâtre, ce qui témoigne que le chlorure ferrique s'est transformé en 
chlorure ferreux. L'expérience réussit le mieux avec une solution de chlorure ferrique pas trop colorée. 


- Dans un flacon, on verse du tétrachlorure de carbone, un morceau de zinc et un peu d’acide chlorhydrique. 
On ferme avec un tampon de coton ou un bouchon poreux. On mélange régulièrement de manière à mettre 
l'acide en contact avec le zinc. L'hydrogène naissant qui se dégage va bientôt faire apparaître un liquide 
jaunêtre qui surnagera. Il est constitué de chloroforme impur. 


9.3. HBr, HI, L,, (EAU DE) BR, ET (EAU DE) C{, : 


- On prépare de l’iodure d'hydrogène et on le fait passer dans un drechsel contenant de l’acide sulfurique. 
L’acide commence à se colorer en brun puis, bientôt, tout le flacon est soudainement envahi d'iode. Voilà 
pourquoi il n’est pas possible d'utiliser cet acide concentré pour dessécher l’iodure d'hydrogène. 


- On dissout un peu d’iode dans du sulfure de carbone et on place ce liquide dans un petit drechsel dont on 
a pris soin de refroidir la tête à l’aide d’une poche de glace. On y fait ensuite passer du chlore bien sec. Le 
liquide tourne au brun tout en s’échauffant tandis que, petit à petit, un liquide oléagineux jaune rougeâtre se 
forme dans la tête du drechsel. Il s’agit de trichlorure d’iode ICI, dissout dans CS, L’odeur du flacon, à la fin 
de l'expérience, est infecte. 


- Dans une éprouvette, on verse un peu d’eau de brome. On ajoute ensuite une solution de NaOH. Le liquide 
se décolore pour acquérir une teinte jaune très pale. On ajoute enfin goutte à goutte H,SO,. La teinte de l’eau 
bromée reparaît et des vapeurs de brome s’échappent du liquide. 


- Dans une éprouvette pouvant être fermée par un bouchon à vis, on verse de l’eau de brome puis aussitôt 
un peu de poudre de fer. On ferme l’éprouvette et on agite fortement. Progressivement, la couleur rouge du 
brome disparaît. On fait la même chose mais en remplaçant la poudre de fer par de la poudre de zinc. Le 
même résultat est obtenu, mais plus rapidement cette fois. Dans les deux cas il se forme une solution de 
bromure. 


- On verse de l’eau de brome dans une solution de sulfure de sodium. Aussitôt un dépôt de soufre apparaît. 


- On remplit au quart de tétrachlorure de carbone un drechsel de 250 cc dans lequel on fait couler 5 ou 6 
gouttes de brome. Ensuite, on y fait passer de l’acétylène. Très lentement (l'expérience dure entre 15 et 30 
minutes), le liquide se décolore pour arriver finalement à prendre l'apparence d’une eau dans laquelle on 
aurait mis une goutte de lait. Il s'est formé des composés di et tétrabromés d'odeur agréable et de densité 
supérieure à l’eau. 


- En page 122 de OP, j'ai décrit la réaction pouvant se produire entre NH, et Br,. Une autre manière de faire 


est de laisser tomber une ou deux gouttes d'eau de brome dans de l’'ammoniaque. On observe dans ce cas 
l'apparition de bulles ou même d’un panache blanc constitué d'azote. L'action du brome sur l’ammoniaque 
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ne crée fort heureusement pas directement le dangereux tribromure d'azote. 

Cette réaction peut encore être obtenue d’une manière plus démonstrative.…. 

On verse de l’eau de brome bien concentrée dans les 9/10e d’une longue éprouvette. Ont remplit ensuite 
cette éprouvette à ras bord avec de l’'ammoniaque à 25 %. Ensuite, avec beaucoup de célérité (c’est là qu’on 
peut juger des capacités d’un bon laborantin), on bouche l’'éprouvette du doigt et on la renverse sur une petite 
cuve à eau. Très vite, de l'azote se dégage et fait descendre le liquide. Mais il se produit également un 
mélange de brome et de bromure d’ammonium qui donne une teinte jaune à la partie gazeuse supérieure. 
Tous deux finissent cependant par se dissoudre dans l’eau de telle sorte qu'après un long moment le liquide 
restant dans l’éprouvette et la cuve à eau devient totalement incolore. Ne pas omettre de se rincer la main 
aussi rapidement que possible car l’'ammoniaque concentrée est assez caustique (Voir illustration 6). 


Illustration 6 


- En page 107 de OP j'ai dit que le chlore réagissait avec l’iodure de potassium pour en libérer l’iode. Cette 
expérience peut être réalisée d’une autre manière qui montre que le chlore est un gaz lourd. On mélange de 
l’'amidon dans une solution de KI. On y trempe un long ruban de coton qu'on fixe sur la paroi interne d’un tube 
en verre placé verticalement. Par en-dessous de ce tube, on fait arriver du chlore. On observe alors que le 
ruban de coton brunit puis noircit progressivement de bas en haut. Le chlore libère en effet l’iode qui réagit 
avec l’amidon pour former cette teinte noire (Voir illustration 7). 


Illustration 7 


- On fait passer du chlore dans un drechsel où on a mis un peu d'oxyde de magnésium dans de l'eau. 
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Progressivement, le mélange, blanc au départ, s’éclaircit pour devenir complètement transparent et quelque 
peu verdâtre. Il s'est formé une solution d'hypochlorite de magnésium fortement décolorante. 


- On fait passer du chlore dans une solution aqueuse d’acide tannique. Elle commence par devenir brun- 
rouge puis s'éclaircit et devient progressivement jaune voire même incolore. 


- En page 105 de OP, j'avais signalé les dangers de mélanger le chlore 
et l'ammoniac/ammoniaque dans certaines conditions car il se forme 
alors du chlorure d'azote explosif. J'avais ensuite signalé l'expérience 
bien connue et sans danger qui montre le dégagement d'azote quand, 
dans une longue éprouvette renversée sur une cuve à eau, on fait réagir 
un mélange d’eau de chlore et d’ammoniaque. 

Voici le descriptif d’une expérience semblable mais beaucoup moins 
connue... 

Dans une longue éprouvette, on verse 9/10 d'eau de javel bien 
concentrée (18° si possible). Ensuite, on achève de remplir l'éprouvette 
à ras bord à l’aide d'ammoniaque bien concentrée elle aussi. On bouche 
avec le pouce et on retourne très rapidement sur une mini cuve à eau. 
Il faut ensuite se rincer immédiatement les mains car l’'ammoniaque 
concentrée est très caustique et attaque la peau. On observe la montée 
de bulles d'azote (Voir illustration 8). La vitesse de la réaction peut varier 
en cours d'expérience en fonction du mélange qui s'opère constamment 
entre les deux réactifs. 


- Dans une solution d’iodure de potassium, on verse de l’eau de chlore. 
Aussitôt, le liquide se colore en brun par libération d’'iode. Si, en lieu et 
place d’eau de chlore on utilise de l’eau de javel, on observe d’abord une 
coloration brune puis le liquide vire au jaune. 


Illustration 8 


9.4. HCI 


- On prépare une solution saturée de sel de cuisine qu'on place dans un drechsel. On y fait passer HCI 
gazeux. Progressivement, le liquide se trouble et du sel se dépose car le sel est peu soluble dans l'acide 
chlorhydrique en solution qui se forme alors. 


- On fait passer du chlorure d'hydrogène dans un drechsel contenant de l’aniline et qu'on a plongé au 
préalable dans un mélange réfrigérant glace pillée+sel. Avant de pénétrer dans le drechsel, le gaz est 
desséché en passant dans un drechsel contenant de l'acide sulfurique concentré. Au sortir du drechsel 
contenant de l’aniline, le gaz qui n’a pas réagi passe dans un tube en U contenant simplement de l'eau. Au 
passage du gaz dans l’aniline on voit se former une vapeur blanche. Après quelques minutes, on stoppe 
l'expérience et on examine ce drechsel. On y trouve une poudre blanche qui est du chlorhydrate d’aniline. Il 
s’agit là d’une substance toxique pouvant exploser si mise en contact avec des oxydants. Le mieux à faire 
est de la dissoudre rapidement dans l’eau pour ensuite l’éliminer. 


- Dans un drechsel, on place un barreau d’agitateur magnétique, des cristaux d’acide oxalique et de l’alcool 
méthylique. On pose sur agitateur magnétique qu’on enclenche. On y fait ensuite barboter HCI jusqu'à ce que 
les cristaux disparaissent. La réaction est très exothermique. Quand il n’y a plus de cristaux, on plonge dans 
l'eau glacée. Alors des cristaux blancs d'oxalate de méthyle se forment. Ces derniers sont fusibles à 54°. 
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9.5. SO, 


- En page 142 de OP, j'ai signalé la possibilité d'obtenir du dithionate (ou hydrosulfite) de zinc en mélangeant 
de la poudre de zinc avec une solution de SO, dans l'alcool. Cette préparation prenait plusieurs heures. Un 
moyen plus rapide est de faire passer du SO, dans un drechsel où l’on a mis de la poudre de zinc dans un 
mélange 2/3 d'alcool éthylique avec 1/3 d'eau. On place le drechsel sur un agitateur magnétique qu’on 
enclenche sporadiquement. Le liquide s'échauffe et on voit le mélange prendre assez rapidement une teinte 
jaune. Après une dizaine de minutes, on démonte l'appareil et on verse le liquide dans un flacon bouchant 
bien et mis au frais. Le refroidissement et la décantation font alors apparaître un liquide jaune et une poudre 
blanche. Cette poudre est de l’hydrosulfite (ou dithionite) de zinc. On peut la laver à l’alcool. Si on en place 
un peu dans de l’acide chlorhydrique on obtient un précipité de soufre qui peut n’apparaître qu’en chauffant 
légèrement. 

REMARQUE : Dans certaines conditions, un sulfure rouge peut se déposer dans la partie froide du drechsel. 


- On fait passer du SO, dans une solution d’iodate de potassium contenue dans un drechsel. On observe 
d’abord une coloration brune due à la libération d'iode. Ensuite, si on continue à faire passer le gaz, la solution 
se décolore car l’iode est alors transformé en iodure incolore. 

REMARQUE : La même observation peut être faite avec plus de précision en utilisant une solution SO, 


- Dans un ballon à col rodé, on fait chauffer un mélange moitié eau moitié acide nitrique concentré. Ensuite, 
grâce à une tête de drechsel, on y fait passer du SO,. La partie supérieure du ballon se teinte aussitôt en 
rouge par apparition de NO,. On poursuit quelques minutes puis on laisse refroidir. Testé ensuite par une 
solution de chlorure de baryum, le liquide donne un précipité blanc qui témoigne, tout comme son PH, de la 
formation de H,SO,. 


- Dans une solution saturée de carbonate de sodium, on fait passer SO, jusqu'à ce que le liquide cesse de 
mousser. Il s'est ainsi formé du bisulfite de sodium NaHSO, qui ne peut exister qu’en solution et jamais à l’état 
solide. Si on poursuit le passage du SO, la solution jaunit. 


9.7. CO, 


- En plaçant quelques boulettes de papier aluminium dans une solution d’hydroxyde de sodium assez 
concentrée, on obtient progressivement une réaction très exothermique qui produit de l'hydrogène et de 
l’aluminate de sodium. Lorsque la réaction est achevée et qu'il reste encore de l'aluminium, on transvase et 
on laisse décanter pour récupérer la solution d’aluminate limpide. On y fait alors passer du CO,.. Très vite il 
se forme un précipité blanc d’alumine. 


9.8. H,S 


- On dilue de l'acide picrique dans de l’alcool éthylique puis on neutralise avec très peu d’ammoniaque. On 
place ensuite ce liquide jaune dans un drechsel où on fait passer un courant de H,S lavé préalablement dans 
de l’eau. Progressivement, le liquide devient rouge sang car il se forme du picrate d’'ammonium, lequel, en 
l'espace de 24 h, se dépose progressivement en fins cristaux. 

ATTENTION : il ne faut pas conserver cette substance ni surtout la faire chauffer car les picrates sont des 
substances explosives dangereuses à manipuler. On veille donc à la noyer dans autant d’eau que possible. 


- Pour réaliser cette expérience, il faut utiliser un ballon à trois cols bien sec. Dans le premier col, on glisse 
un entonnoir à robinet dans lequel on placera de l’'ammoniaque. Dans le second, par un tube plongeant 
jusqu'en bas du ballon, on prévoit l’arrivée de H,S sec qui pourra s’évacuer par le troisième col. Le troisième 
col comporte un robinet, de même que le tuyau d'arrivée du HS. Les robinets étant ouverts, on commence 
par remplir le ballon de H,S puis on déconnecte le générateur de gaz et on ferme immédiatement les deux 
robinets d'arrivée et de sortie du H,S. Cela fait, sur le tube d'arrivée du HS, on adapte un tuyau souple 
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prolongé par une canule qui plonge dans un liquide coloré. Par l’entonnoir à robinet, on laisse alors tomber 
quelques gouttes d’ammoniaque dans le ballon. On attend une petite minute puis on ouvre le robinet du tuyau 
plongeant dans le liquide coloré. Ce dernier est alors aspiré dans le ballon. L’ammoniaque et le gaz 
sulfhydrique ont en effet réagi pour former un hydrogénosulfure d’ammonium qui peut se présenter sous 
forme de cristaux mais plus souvent sous forme d’un liquide fumant et rouge. C'est compte tenu de cette 
réaction que de l’ammoniaque déposée dans une coupelle est utilisée dans un premier temps pour combattre 
l'odeur de H,S dans un local qu'il faut ensuite fortement aérer. 


9.9. NH3 


Dans OP, en page 144, j'ai expliqué comment obtenir une « liqueur de Schweitzer » en faisant passer de l'air 
dans de l'ammoniaque concentrée dans laquelle baignait de la tournure de cuivre. J'aurais dû préciser que 
cette liqueur contient de l'hydroxyde de cuivre (Il) tétrammine dont la formule est [Cu(NH, ),I(OH)., laquelle 
a la capacité de dissoudre le coton. Voici quelques photos du processus (Illustration 9). On remarquera, sur 
la dernière photo, la couche de givre qui se forme sur l'ampoule qui doit être choisie de taille suffisante pour 
canaliser les projections de liquide. Ce dernier, de couleur bleu céleste, sera recueilli très froid. 


l 


De 
Îh 


Illustration 9 


9.10. NO, 


- Au moyen d'acide sulfurique tombant sur du nitrite de sodium, on produit un mélange NO/NO, qui forme le 
dimère N,0, et on fait passer celui-ci dans une solution de KI. Celle-ci brunit rapidement puis noircit tandis 
que des morceaux d’iode s’accrochent à la paroi du flacon. Il se forme également du nitrate de sodium. 


9.11. - C,H, 


- On fait passer, en excès, un fort courant d’acétylène dans de l’eau de brome. On voit que celle-ci se 
décolore peu à peu tandis que des fumées blanches s’échappent. Il se forme ainsi du dibromoethane qui fut 
longtemps utilisé comme additif dans les carburants au plomb puis interdit compte tenu de sa toxicité. 
L'expérience ne présente qu'un faible intérêt car le dibromoethane n'apparaît que sous forme d’une petite 
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goutte peu visible flottant à la surface de l’eau. Son odeur est cependant aisément perceptible. Une autre 
manière de réaliser cette réaction a été signalée ci-dessus en page 12. 


OÙ SE PROCURER DES PRODUITS CHIMIQUES ? 


C’est une question essentielle que des chimistes amateurs posent souvent sur certains 
sites internet. 


Il faut tout d’abord savoir que, pour un chimiste amateur, une qualité dite « industrielle » 
convient dans pratiquement tous les cas. Ils peuvent donc déjà trouver pas mal de 
choses dans des magasins de bricolage et des drogueries. Des sels minéraux peuvent 
également être commandés sur des sites qui fournissent du matériel pour ceux qui font, 
à titre artisanal, de la céramique, des émaux, de la bière ou du vin. Certains métaux 
peuvent être obtenus chez des ferrailleurs, des vendeurs de métaux mais également sur 
AliExpress. Amazon.com, Ebay.uk et Ebay.de sont également de bonnes sources. Sans 
oublier. le pharmacien. 


Si, en principe, la vente de produits chimiques est interdite par les particuliers, on peut 
cependant faire, parfois, des trouvailles sur les brocantes ou les sites de seconde main. 
Au moment de leur fermeture définitive, certains ateliers ou pharmacies peuvent 
également offrir de belles opportunités. 


Avec un peu d'imagination et de ténacité, d'autres sources utiles peuvent encore être 
trouvées. 
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10. REACTIONS ENTRE UN GAZ ET UN SOLIDE 
(Hg étant considéré ici comme un solide) 


10.1. REACTIONS AVEC L'AIR OÙ L’OXYGENE 


- La combustion du fer dans un flacon rempli d'oxygène est particulièrement difficile à réaliser. Toute la 
difficulté repose sur la mise en route de cette combustion. Certains auteurs conseillent de fixer un morceau 
d'amadou enflammé à une spirale en fer avant de la plonger dans un flacon d'oxygène. D’autres disent qu'il 
faut enduire la spirale de paraffine et enflammer celle-ci au préalable. D’autres systèmes du genre sont 
également proposés mais donnent des résultats très peu sûrs, la température du fer n'étant généralement 
pas assez élevée pour réagir et la quantité d'oxygène étant insuffisante si le flacon n’est pas d’un volume 
important. Voici cependant une méthode qui fonctionne très bien. 

Dans une éprouvette, on place un mélange par parts plus ou moins égales de chlorate de potassium et de 
dioxyde de manganèse. Dans cette éprouvette, on introduit ensuite un petit tampon de laine de fer, dégraissé 
préalablement à l’éther, en faisant en sorte qu'il se situe très proche du mélange solide. On chauffe 
l'ensemble au chalumeau. Soudain, le fer passe au rouge blanc en s’oxydant (Illustration 10). Le dégagement 
de chaleur est tel que l’éprouvette se brise toujours. 


Illustration 10 
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REMARQUE : L'’intensité de la réaction peut être modifiée par les proportions entre chlorate et dioxyde de 
manganèse. Moins il y a de dioxyde par rapport au chlorate et plus la réaction est intense. 


10.2. REACTIONS AVEC DES HALOGENES 


- Dans OP, en page 128, j'ai signalé la réaction, à chaud, entre le mercure et l'iode. J'aurais dû signaler qu’à 
froid, des gouttes de mercure versées dans un flacon contenant des vapeurs d'iode donnaient également des 
taches vertes ou rouges d’iodures. 


- On place un peu d'iode dans le fond d’une éprouvette et on y glisse ensuite un peu de paille de fer en 
rapprochant celle-ci de +/- 5 à 6 cm de l’iode. A l’aide d'un chalumeau, on chauffe la paille de fer puis ensuite 
l'iode. La paille de fer se met à rougeoyer faiblement. La réaction est certes visible, mais il convient 
néanmoins d'y être attentif car les vapeurs d'iode créent une certaine opacité dans l’'éprouvette. 


- Dans une éprouvette, on place deux ou trois gouttes de brome puis un tortillon de cuivre. On chauffe 
l'éprouvette par le bas. Quand les vapeurs de brome atteignent le cuivre, on voit celui-ci s’'écouler en gouttes 
de bromure. L'expérience marche encore mieux si, juste au préalable, on a chauffé le cuivre. 


- On prend une éprouvette d’un diamètre minimum de 25 mm et on y verse un peu de vapeurs de brome. On 
y glisse ensuite un morceau de zinc préalablement chauffé au chalumeau. On voit nettement des vapeurs 
blanches de bromure se dégager du zinc. 


- On verse quelques gouttes de brome dans une éprouvette puis on y glisse un peu de paille de fer sans trop 
tasser celle-ci et sans trop la rapprocher du fond du tube. On chauffe cette paille de fer à l’aide d’un 
chalumeau puis on chauffe le brome et ainsi de suite alternativement. Lorsque les vapeurs de brome 
atteignent la paille de fer, celle-ci se met à rougeoyer (Voir illustration 11). Il se forme un bromure. Dans 
certains cas, il se produit un sifflement strident causé par un phénomène assez comparable à l’harmonica 
d'hydrogène dont il a été question dans OP. 


nn. - | _ 


Illustration 11 


- Dans une éprouvette, on verse deux ou trois gouttes de mercure puis, par-dessus, de l’eau de brome 
concentrée. On agite fortement. L'eau de brome se décolore tandis que le mercure se change en une fine 
poudre gris-noir insoluble de Hg,Br,. 


- Un réfrigérant droit rodé (réfrigérant de Liebig) est maintenu verticalement dans une pince. Après y avoir 
glissé une pièce en verre destinée à bloquer le passage de gros objets, on remplit le tube central de granulés 
d’étain. On connecte ensuite le réfrigérant à un circuit d’eau froide. Sous le réfrigérant, on place un petit ballon 
(de préférence piriforme) à deux cols, l’un des cols étant fixé dans le rodage mâle du réfrigérant. Le second 
col est prévu pour faire arriver un courant de chlore bien desséché par passage préalable dans une haute 
colonne de chlorure de calcium anhydre. Le rodage femelle situé en haut du réfrigérant est connecté à un 
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tube en U dans lequel on place une solution d’hydroxyde de sodium destinée à absorber le chlore en excès. 
On lance le circuit d’eau, on attend que le réfrigérant soit bien refroidi et on commence à générer du chlore. 
Lorsque ce dernier pénètre dans le réfrigérant, on aperçoit des étincelles. Puis l’étain semble fondre en 
bouillonnant et un liquide jaune s'écoule dans le ballon. Un peu de fumée blanche s'échappe par le dessus 
et entre en contact avec la solution d’hydroxyde. Progressivement le liquide du tube en U deviendra laiteux 
et, au final, un fort dépôt blanc y sera constaté. L'expérience se termine quand tout l'étain a disparu. On coupe 
l’arrivée de chlore et, progressivement, on déconnecte les différentes pièces de l’appareillage en veillant à 
ce que le petit ballon et le réfrigérant restent autant que possible hermétiquement fermés. C’est le réfrigérant 
qui sera déconnecté en dernier. Tout au long du démontage de l'ensemble, on notera l'apparition 
d'abondantes fumées blanches constituées d'un hydroxyde d’étain qui se forme au contact de l’air humide 
et du chlorure d'étain présent ici et là dans l’appareillage. Chaque appareil doit individuellement être passé 
sous l’eau et rincé afin d'éviter autant que possible la formation de cette fumée blanche toxique susceptible 
de déclencher un oedème pulmonaire. Au final, on aura donc obtenu un chlorure liquide SnCl, teinté de jaune 
par excès de chlore. Ce liquide fut jadis appelé « liqueur fumante de Libavius » en raison de son fort 
dégagement de fumées blanches à l'air libre. 

A l’aide d’une pipette, on prélève un peu de ce chlorure et on le laisse tomber goutte à goutte dans un bécher 
de 100 ml rempli à moitié d’eau distillée à température du local. Chaque goutte fait entendre un bruit 
semblable à celui d’un fer rouge plongé dans l’eau. On observe que dans un premier temps ces gouttes 
coulent en prenant l'aspect de petits cristaux transparents. Puis ils disparaissent en même temps que des 
bulles se dégagent. Il s’est alors formé une solution d'un chlorure hydraté (SnCI, + 5H,0) qu'on peut 
conserver. Si le chlorure est mélangé de beaucoup plus d’eau, il se transforme alors en acide chlorhydrique 
et oxyde d’étain. En regardant le bout de la pipette, on observe qu'il s'y forme progressivement une petite 
masse de cristaux blancs de chlorure anhydre qui disparaît progressivement en absorbant l'humidité de l'air 
et en produisant alors une fumée blanche. 

REMARQUE IMPORTANTE :Ilest important de continuer l'expérience jusqu’à disparition complète de l’étain. 
En effet, s’il en reste, celui-ci reste attaché aux parois du réfrigérant et, pour l'en retirer, il n’y a qu’un seul 
moyen : l'attaque à l'acide chlorhydrique. Mais cela peut prendre pas mal de temps... 


- Dans OP, en page 132, j'ai indiqué la manière de préparer du chlorure de chaux. J'aurais cependant dû 
ajouter qu'il était préférable de refroidir le tube dans lequel la réaction se produit, ne serait-ce qu'en utilisant 
des linges mouillés. Un tube à double paroi, genre réfrigérant droit, permettant la circulation d'eau est 
évidemment préférable. 


- Dans un tube à boule ou un tube en U, on place de l'acide oxalique qu'on humidifie très légèrement. Au-delà, 
on place deux drechsels. Dans le premier, on met un centimètre d’eau et un papier réactif. Dans le seconde 
de l’eau de chaux. On connecte ensuite le tube à boule à un générateur de chlore afin que ce gaz passe sur 
l'acide oxalique. Dans le premier drechsel on observe que le papier réactif indique un PH acide. Dans le 
second, l’eau de chaux se trouble. Il s'est formé à la fois du HCI et du CO.. 


- On réalise un montage composé de cinq parties : un générateur de chlore, un drechsel contenant H,SO, 
concentré qui servira à dessécher le gaz, un tube droit en boro, un réfrigérant refroidi par eau et un flacon 
récupérateur de +/- 50 ml. Le tube boro, le réfrigérant et le flacon récupérateur seront reliés entre eux les uns 
à la suite des autres par des rodages. Le flacon récupérateur sera quant à lui surmonté d’une allonge équipée 
d'une sortie pour les gaz n'ayant pas réagi. Dans le tube boro on place un mélange intime de pentoxyde de 
vanadium et de charbon de bois en poudre. On chauffe ce dernier à une température de +/- 500 ° puis on 
lance le passage du chlore desséché. Des fumées jaunes et brunes apparaissent. Dans le flacon récepteur 
s'écoule un liquide jaune qui est de l'oxychlorure de vanadium VOCI,. Du chlore, de l’oxyde de carbone et 
diverses impuretés s'échappent sous forme de fumées brunes. Dans le tube boro ainsi que dans le réfrigérant 
apparaissent des composés de couleur jaune, brune, orange-rouge et noire. Après avoir stoppé l’arrivée du 
chlore, on attend un bon moment que des fumées ne s’échappent plus et on démonte avec prudence 
l'ensemble en commençant par déconnecter l'appareil à chlore. 

ATTENTION : quand l’appareillage est mis en contact avec l’air humide ambiant il produit des fumées 
toxiques. Prévoir une forte aération. 

L’oxychlorure de vanadium se combine violemment avec l'eau pour former du pentoxyde de vanadium et de 
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l'acide chlorhydrique. On obtient ainsi un liquide jaune qu’on peut séparer en trois parties dans des 
éprouvettes. On place alors, dans chacune d'elles, respectivement, un fil de cuivre, une boulette de papier 
aluminium et un peu de poudre de zinc. On observe alors, plus ou moins rapidement, que la teinte du liquide 
se modifie et devient bleu canard ou verte. 

REMARQUES : 1°) Lors de l'expérience principale, il semble également se former du tétrachlorure de 
vanadium VCI, rouge qui, au contact de l'eau, forme un oxydichlorure de vanadium VOCI, bleu-vert visible 
dans l'eau de nettoyage de la verrerie. Ce composé est également très toxique par inhalation et peut 
provoquer de graves brûlures sur la peau ainsi que des lésions oculaires. 

2°) Il'existe une autre manière de préparer ces dérivés du vanadium. Voir à ce sujet le chapitre 16.2. 

3°) Le nettoyage des verreries intervenant dans cette expérience doit se faire d'abord à l’eau puis à l'acide 
chlorhydrique. 


10.3. HI, HBr, HCI 


- Dans une éprouvette contenant une grosse goutte de mercure, on fait arriver, par gravitation, de l’iodure 
d'hydrogène. On bouche ensuite l'éprouvette et on agite dans tous les sens. Le mercure laisse alors déposer 
des traînées grisâtres qui deviennent rapidement verdâtres. Il s'est formé un iodure Hgl, et de l'hydrogène. 


- Dans une éprouvette contenant un morceau de phosphore jaune bien sec on fait arriver de l’iodure 
d'hydrogène. Très vite, le phosphore prend une couleur rouge par dépôt de triiodure de phosphore PI.,. On 
voit également apparaître des fumées blanches d’iodure de phosphonium PH, 


10.5. NH, 


Dans un tube, on place de l’acide camphorique solide. On y fait ensuite passer du gaz ammoniac bien sec. 
La poudre blanche semble ne pas subir d’altération. Cela fait, on verse cette poudre dans de l’eau. On 
constate alors qu'elle se solubilise beaucoup plus facilement que l’acide camphorique. Le PH indique 
également une différence entre les deux solutions. Il s’est en effet formé un camphorate d'ammonium. 
L'expérience n’est pas très visuelle et n’est donc qu'une curiosité de laboratoire. 


10.8. NO, 


- Dans un ballon ou un drechsel on place quelques cristaux d’iodure de potassium. On y fait ensuite arriver 
le dimère N,0O, obtenu par réaction entre le nitrite de sodium et H,SO,. Aussitôt les cristaux deviennent noir 
par libération d’iode. 
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12. REACTIONS A FROID 


(LIQUIDES+SOLIDES ET LIQUIDES+LIQUIDES) 


12.1.REACTIONS AVEC DES METAUX, METALLOIDES ET NON METAUX 


Sodium : 


- Dans une éprouvette large et courte on place un morceau de sodium de +/- 1/2 cm*. On verse par-dessus 
quelques centimètres d’alcool éthylique absolu. De petites bulles commencent aussitôt à se dégager puis la 
réaction s'accélère tout en restant modérée. On coiffe l’'éprouvette d’un bouchon à un trou laissant passer un 
tube en verre se terminant en bec de canard. Après un certain temps, quand on est certain que la partie 
aérienne de l'éprouvette est remplie du gaz qui s'échappe, on peut allumer celui-ci à la sortie du tube. C'est 
de l'hydrogène. Enfin, quand tout le sodium a disparu, le liquide est devenu une solution sirupeuse d’éthylate 


Illustration 12 


ou éthanolate de sodium qui est une base forte à ne surtout pas laisser entrer en contact 
avec la peau. Ce liquide, versé dans de l’eau, forme de l’hydroxyde de sodium. 
ATTENTION : On pourrait de même obtenir du méthylate de sodium en utilisant de l’alcool 
méthylique en lieu et place d'alcool éthylique mais il ne faut pas tenter cette expérience car 
de gros risques d’explosion existent. 


Fer, cuivre et zinc : 


- Certains ouvrages de chimie signalent une expérience qui peut paraître simple et 
démonstrative, mais. 

Il s’agit de faire passer une solution de sulfate de cuivre dans un tube contenant de la paille 
de fer. À la sortie, la couleur du liquide doit être passée du bleu au vert car ce n'est en 
principe que du sulfate de fer qui s'écoule. En fait, il conviendrait, pour la réussite complète 
de l'expérience, que la paille de fer soit si fortement tassée que chaque molécule de sulfate 
de cuivre puisse être en contact avec le métal ou que la colonne de paille de fer soit très 
longue. Habituellement, c'est donc toujours un mélange des deux sulfates qui aboutit dans 
le flacon récepteur (Voir illustration 12). 

Il vaut mieux procéder autrement. On fait chauffer une solution de sulfate de cuivre afin d'en 
chasser l’air qui pourrait y être dissout. On vide ensuite celle-ci, bouillante, sur de la paille 
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de fer contenue dans un flacon. Aussitôt, la paille de fer se transforme en cuivre rouge pulvérulent et le liquide 
perd sa couleur. Un test à l'aide d'une solution d’hydroxyde de sodium montre qu'il se forme non plus un 
précipité blanc-bleuâtre mais bien blanc-verdêtre et que ce dernier, étalé sur les parois de l’éprouvette, 
devient progressivement rouge. Il s’agit donc bien d'hydroxyde de fer (Il) se transformant au contact de l'air. 


- Ci-dessus, au paragraphe 9.1, j'ai signalé la réaction, à froid, du cuivre et de l'acide chlorhydrique en 
présence d'air. Voici une autre manière de montrer cette réaction. 

Dans une éprouvette assez courte fermant hermétiquement grâce à un bouchon en verre rodé, on place une 
languette de cuivre et de l'acide chlorhydrique concentré de telle manière que la moitié de la languette 
métallique dépasse du liquide. Après quelques heures, la partie aérienne du cuivre se couvre déjà d’un enduit 
coloré qui, au bout d’une nuit, devient complètement noir. Au fil de la journée suivante cette partie noire 
devient argentée tandis que le liquide jaunit puis verdit et devient de plus en plus foncé. La réaction se 
poursuit ensuite les jours suivants jusqu’à disparition complète de la partie aérienne du cuivre. 


- Dans une éprouvette, on place un peu de poudre de zinc. On verse ensuite par-dessus une solution de 
chlorure de fer (111) bien jaune. On agite brièvement. On laisse décanter puis on teste le liquide avec NaOH. 
On obtient le précipité vert-blanc caractéristique de l’hydroxyde de fer (Il) ce qui montre que le chlorure de 
fer (III) s’est changé en chlorure de fer (Il). On pourrait améliorer l'expérience en ajoutant un gaz neutre non 
soluble dans l’éprouvette avant de la boucher, d’agiter et de laisser décanter ; mais en pratique c’est inutile 
car la décantation se fait très rapidement et le chlorure (11) n’a pas le temps de se modifier au contact de l’air. 


Aluminium et magnésium : 


- Une boulette de papier aluminium est déposée dans une éprouvette contenant une solution de sulfate de 
cuivre. Lentement, du cuivre atomique se dépose dans l’éprouvette. 


- Dans un tube à essais on place un mélange de poudre et de grenaille de magnésium puis on noie le tout 
de plusieurs centimètres d'alcool absolu. Enfin, on y laisse tomber quelques fragments d’iode. Après quelques 
minutes un dégagement d'hydrogène et un échauffement sont observés tandis que peu à peu le liquide se 
colore en brun-rouge trouble. Il se forme de l'éthylate de magnésium. L'expérience est cependant peu 
démonstrative. 


- Dans une petite coupelle en porcelaine, on place un peu de nitrate de cuivre. Si les cristaux sont secs, on 
ajoute une goutte d’eau. S'ils sont déjà humides parce qu'ils sont déliquescents, on les laisse tels quels. On 
verse ensuite dessus une petite spatulée de magnésium en poudre. Aussitôt se produit une vive réaction, 
voire une petite déflagration. 


Mercure : 


- Dans une éprouvette, on verse une solution de nitrate d'argent puis on y laisse tomber deux gouttes de 
mercure. Lentement de petites aiguilles jaunes apparaissent à la surface et autour du métal. 


- Dans une éprouvette, on place une couche de 3 à 4 mm de mercure qu'on recouvre d’une dizaine de 
centimètres d’eau. On y place ensuite une longue barre d’aluminium dépassant de la surface de l’eau. Après 
plusieurs jours, on remarque que l'eau commence à se troubler et que des bulles de gaz se dégagent peu 
à peu. De l’alumine se forme. La réaction s'intensifie progressivement pendant plusieurs jours encore, au 
point que la totalité de l'éprouvette prend une teinte grise. On retire la barre d'aluminium et on la laisse sécher. 
Il se détache alors d’elle une pellicule d'alumine bien sèche qui peut être conservée telle quelle. 


- Dans un petit bécher, on place de la poudre de cuivre sur laquelle on verse de l’eau acidulée qui enlèvera 


au cuivre l’oxyde qui aurait pu se former en surface. On place le tout sur agitateur magnétique et on y verse 
quelques gouttes de mercure. Lentement, la couleur du mélange se modifie en s’assombrissant. Au bout d’un 
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long moment, on retire de l’agitateur et on lave à grande eau. Au fond du récipient il reste une sorte de 
mercure brillant qui n’est plus du tout aussi mobile que l’est habituellement le mercure. C’est un amalgame 
cuivre/mercure. Isolé dans un flacon, il durcit de plus en plus en prenant une vilaine couleur gris-vert. 


Sélénium : 


- Dans une éprouvette, on verse une couche de trois ou quatre centimètres d’acide nitrique sur de la poudre 
de sélénium. Bientôt, le liquide se colore en jaune et une poudre blanche d’anhydride sélénieux SeO2 se 
dépose. 


Phosphore : 


- Dans une cloche tubulée, on place une coupelle en porcelaine dans laquelle on a mis un morceau de 
phosphore jaune (Voir illustration 13). Par la tubulure, on laisse tomber deux ou trois gouttes de H,SO, 
concentré. Le phosphore s’enflamme assez rapidement en produisant beaucoup de fumées blanches de 
P,0,. Il se forme également du SO.. Ces fumées doivent être dégagées vers l'extérieur ou retenue par un 
piège à eau. Si on ne possède pas de cloche tubulée, il faut impérativement effectuer cette expérience à l'air 
libre, se retirer rapidement après avoir versé l'acide et se tenir ensuite à bonne distance de la coupelle pour 
ne pas respirer les fumées. 


Illustration 13 


12.2. REACTION AVEC UN HALOGENE (IODE) 
- Dans une petite coupelle en porcelaine on verse un peu d'iode. Ensuite, on laisse tomber dessus quelques 


gouttes d'essence de lavande. Il se produit à chaque fois une petite détonation et des vapeurs brunes se 
dégagent. Il reste ensuite une substance huileuse de la couleur de l'iode. 


12.3.REACTIONS AVEC DES SELS MINERAUX 


Sels de calcium, sodium, potassium, ammonium et lithium : 
- Une expérience classique et simple : on prend un morceau de chaux vive et on laisse tomber dessus 


quelques gouttes d’eau. La chaux se délite et la température augmente fortement. L’oxyde forme ainsi un 
hydroxyde. 
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- La réaction de l’hyposulfite de soude sur l’iode est bien connue : elle donne un liquide totalement 
transparent, raison pour laquelle ce produit était jadis utilisé pour enlever les taches de teinture d’iode. Mais 
l'hyposulfite agit un peu semblablement avec le brome, sauf que dans ce cas il se forme un dépôt de soufre 
laiteux. 


- Si on mélange une solution concentrée de nitrite de sodium avec une solution concentrée de 
d’hydrogénosulfate de sodium, on obtient un dégagement de vapeur rutilantes tandis que le liquide se colore 
légèrement en bleu. 


- Du carbonate de lithium est versé en excès dans de l'acide chlorhydrique. La réaction est très vive. Quand 
elle cesse, on filtre afin d'obtenir une solution de chlorure de lithium, sel acide très déliquescent. 


Sels de fer : 


- Une solution de chlorure ferrique est mélangée à une solution de phosphate d’ammonium. Il y a formation 
d’un précipité brun-jaunâtre. 


- Dans une solution de sulfate de fer (11) on ajoute quelques gouttes de H,0.. La solution vire aussitôt au jaune 
terre de Sienne. On ajoute ensuite une solution de NaOH. Il se forme alors un précipité rouge brique. Après 
quelques instants, le liquide se met à mousser et, peu à peu, le précipité disparaît, le liquide restant quant à 
lui jaune. 


Sels de cuivre : 


- On commence par produire la classique eau céleste au départ d’une solution de sulfate de cuivre et une 
autre d’ammoniaque. Ensuite, on verse dans cette eau céleste de l'alcool éthylique. Un nouveau précipité se 
forme ; mais cette fois il s’agit d’un complexe d’un bleu profond qui répond à la formule [Cu(NH.),]80,.H,0 
et dont le nom est sulfate de tétraamminecuivre (11). 

Une autre manière de procéder est celle-ci : dans l’éprouvette contenant l’eau céleste, on verse lentement 
l'alcool éthylique le long de la paroi de l'éprouvette de manière à ce qu'elle forme une masse liquide de +/- 
2 cm de haut coiffant l’eau céleste. On laisse reposer une nuit. On verse alors le liquide. On observe qu'un 
anneau de petits cristaux de couleur bleue adhérant aux parois s’est formé au niveau occupé par l'alcool. 
Ces deux expériences sont cependant, à mon avis, peu démonstrative. 


- Dans une solution de sulfate de cuivre on verse une solution de nitrite de sodium. Aussitôt, de bleue la 
solution passe au vert émeraude. 


- Dans une solution de sulfate de cuivre on verse une solution de thiosulfate (hyposulfite) de sodium. De bleue 
la solution passe au vert par formation d’un complexe. Puis elle passe au jaune tendre. Si on chauffe, soit du 
sulfure se précipite, soit la solution redevient plus jaune. Tout dépend en effet des concentrations qui sont en 
jeu. 


Sels de zinc : 


- Dans une longue éprouvette, on verse trois ou quatre centimètres d’une solution de sulfate de zinc. On 
ajoute une solution de NaOH. Il se forme un précipité caillebotté blanc qui, bientôt, se dissout dans un excès 
de réactif en formant un zincate de sodium. On ajoute alors une ou deux gouttes d'acide sulfurique. Le 
précipité reparaît. Mais il se dissout ensuite dans un excès d'acide. Il reparaît néanmoins si on ajoute à 
nouveau une solution NaOH. 
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Sels d’étain : 


- Une solution chlorhydrique de chlorure stanneux est versée dans une solution aqueuse faible de bleu de 
méthylène. Cette dernière se décolore complètement. 


Sels de nickel : 


- Dans une éprouvette, on verse quelques centimètres d’eau de javel. Par-dessus, on verse une solution de 
chlorure de Nickel (11). Il se forme un précipité jaune-verdâtre qui, progressivement, devient plus foncé jusqu'à 
devenir noir. 


- On prépare séparément une solution de 5 gr de chlorure de nickel dans 10 ml d’eau et une solution de 3 gr 
de chlorure d’ammonium dans 10 ml d’eau. Lorsque le sel de nickel est complètement dissout, on y ajoute 
5 mi de la solution saturée de chlorure d’ammonium puis, par-dessus, 10 mi d'ammoniaque concentrée. Le 
liquide, vert émeraude jusque-là, devient d'un bleu outremer comme l’eau céleste et laisse déposer un 
précipité plus clair constitué par un complexe de chlorure d'hexaamminenickel (11) [Ni(NH,),]CL. L'ajout 
d'alcool donne un liquide mauve qui surnage au-dessus du précipité originel. 


Sels de cobalt : 


- Dans deux éprouvettes, on verse 3 cm de chlorure de cobalt (Il). Dans la première on ajoute une solution 
de bicarbonate (hydrogénocarbonate) de sodium. Il se forme un précipité floconneux de couleur lilas. Dans 
la seconde, avant de verser le bicarbonate, on ajoute une goutte d'eau oxygénée. Dans ce cas, il se forme 
un précipité vert à brun et le liquide mousse beaucoup. Ce précipité vert est un complexe de cobalticarbonate 
cobaltique Co[Co(CO;).] 


- Dans une éprouvette, on place quelques centimètres d'eau de javel. Par-dessus, on vide une solution de 
chlorure de cobalt. Le liquide devient immédiatement noir et, peu après, de l'oxygène se dégage. 


- Dans une solution de sulfate ou de chlorure de cobalt, ajouter de l’ammoniaque. Un précipité se produit, 
mais à mesure qu’on ajoute de l’ammoniaque, il se dissout pour donner un liquide brun-rouge. On le partage 
alors en trois portions. On agite fortement la première pour la mettre en contact avec l'air. Le liquide, limpide, 
se trouble et devient brun sale. Dans la seconde portion, on ajoute de l’eau oxygénée et on agite. Le liquide 
mousse et devient rose cerise. On ajoute enfin quelques gouttes d’une solution de sulfure de sodium dans 
les trois éprouvettes. Dans deux d’entre elles un précipité noir se forme. Un précipité fugace se forme dans 
celle contenant de l'eau oxygénée puis disparaît rapidement. 


Sels de baryum, de cadmium et de bismuth : 


- Dans une grande éprouvette, on verse une solution aqueuse de chlorure de baryum puis, ensuite, 
progressivement, une solution aqueuse d’hydroxyde de sodium. Lentement, un précipité d’hydroxyde de 
baryum d’abord laiteux puis neigeux se forme. On le laisse décanter puis on enlève autant que possible du 
liquide. Enfin, sur le précipité qui reste, on verse H,0.. Le précipité léger devient alors complètement différent, 
bien blanc et lourd. Il est constitué de dioxyde de baryum BaO,. On verse alors par-dessus un peu de H,SO, 
concentré. Le liquide mousse beaucoup et ce gaz remplit bientôt l'éprouvette. Un bout de bois ne présentant 
plus qu'un point rouge s'y enflamme. Ce gaz est en effet de l'oxygène et la réaction entre le dioxyde et l'acide 
est celle, classique, par laquelle on prépare l’eau oxygénée. 


- Dans une grande éprouvette on verse une solution de chlorure de baryum et très peu de grains de 


permanganate de potassium pour obtenir un mélange de couleur fuschias. Ensuite, d’un coup sec, on verse 
dans ce mélange une solution de sulfate de sodium. Le chlorure de baryum se précipite, mais ce précipité 
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au lieu d’être blanc est rose. Cette couleur se maintient assez bien même en lavant le précipité. 


Sels de cérium : 


- Dans une éprouvette, on verse une solution aqueuse sulfurique jaune de sulfate de cérium. On verse ensuite 
quelques gouttes de H,0,. Le liquide se décolore complètement. On y ajoute enfin quelques gouttes 
d'ammoniaque. Il se forme un précipité rouge brique. 


Sels d’argent et d’or : 


- Dans une solution de phosphate alcalin, on verse un peu de nitrate d'argent. On obtient un précipité jaune 
qui ne s’altère pas à la lumière. 


- Dans une éprouvette, on verse très peu d’une solution d'hyposulfite de sodium. Ensuite, par-dessus, on 
verse quelques gouttes d’une solution de nitrate d'argent. Un précipité blanc nuageux se forme. On agite 
fortement l'éprouvette. Le précipité passe alors successivement par les tons suivants : jaune, orange, rouge, 
brun puis noir. À ce moment, il se présente sous l’aspect de petits grains. Un peu d’acide nitrique rend le 
liquide complètement limpide. 


- Dans une éprouvette inactinique on verse une solution de nitrate d'argent puis une solution de chlorure de 
sodium. Un précipité de chlorure d’argent blanc se forme. Le verre inactinique a pour but d'éviter que ce 
chlorure ne réagisse à la lumière en devenant mauve puis noir. On laisse décanter, on verse l'excédent de 
liquide et on ajoute une solution d’iodure de potassium. On laisse ainsi une petite heure puis on transvase 
dans un flacon en verre incolore. On constate alors que le précipité est devenu jaune. Le chlorure d'argent 
s’est en effet transformé en iodure d'argent insoluble. Le chimiste ne disposant pas d'éprouvettes en verre 
inactinique peut évidemment choisir de travailler en lumière rouge comme le faisaient jadis les photographes 
ou enfermer l'éprouvette dans une boîte. 


- Dans une éprouvette on verse un peu d’une solution aqueuse de chlorure aurique. Par-dessus, on verse 
de l’ammoniaque. ll se forme un précipité jaune sale d’ammoniure d’or ou or fulminant qu'il ne faut pas tenter 
de sécher et conserver. 


Sels de manganèse, manganates et permanganate de potassium : 


- Dans une éprouvette, on verse une solution pas trop sombre de permanganate de potassium. Par-dessus, 
on verse de l’alcool éthylique. Le liquide prend une belle couleur vert émeraude. Si on ajoute ensuite un peu 
d'une solution d’hydroxyde de potassium, il se forme un précipité brun sombre de MnO.. 


- On prépare une solution faible (couleur lilas) de permanganate de potassium et on y verse une solution de 
sulfate de manganèse acidulée par H,SO,. Il y a décoloration. 


Sels de chrome, chromates et dichromates : 


- On place un peu d'oxyde de chrome (V1) dans de l'alcool éthylique absolu. Le liquide se colore légèrement 
puis, en l’espace de quelques heures, il s'y dépose un solide noir. On verse l'alcool, on récupère quelques 
parcelles de cette substance noire et on les chauffe avec quelques gouttes de HCI. Le liquide prend une belle 
couleur vert émeraude. Il s'était en effet formé un oxyde particulier de chrome qui réagit avec l'acide pour 
former un chlorure. Si on avait traité l’oxyde de chrome (V1) directement par HCI chaud, on aurait obtenu le 
dégagement de vapeurs rouges de chlorure de chromyle. 
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- On place quelques paillettes d'oxyde de chrome (V1) dans une coupelle et, par-dessus, on laisse tomber 
quelques gouttes de bisulfite de sodium (toujours à l’état liquide). Les paillettes donnent alors aussitôt un 
liquide brun-vert. 


- Dans une éprouvette, on verse 1 cm d’eau oxygénée à 33% et on ajoute la même quantité d’eau afin de 
diluer. On y laisse ensuite tomber un minuscule fragment d'oxyde de chrome (V1). La réaction est vive. Au 
tout début on voit se former un liquide bleu qui devient rapidement brun. On ajoute de l’éther et on agite. La 
partie supérieure se colore en bleu-mauve. L'apparition de cette couleur, due à l'acide perchromique, ne dure 
généralement pas. 

Voici une autre manière d'effectuer l'expérience de manière à conserver plus longtemps le résultat. On prend 
un erlenmeyer (plutôt qu’un ballon ou un bécher) dans lequel on verse une solution faible d'acide chromique. 
La couleur doit être jaune comme de l'urine. Dans un autre flacon, on prépare un peu d’eau oxygénée à 33% 
que l'on a diluée en y ajoutant un même volume d’eau. On en remplit une pipette de type compte-goutte. Dans 
l'erlenmeyer, on glisse l'aimant d’un agitateur, on ajoute de l’éther et on pose sur l’agitateur réglé à une assez 
grande vitesse. Aussitôt, on laisse tomber goutte à goutte l'eau oxygénée. Le liquide devient bleu foncé. On 
arrête et on verse immédiatement dans une ampoule que l’on ferme à l’aide de son bouchon rodé. Deux 
liquide se séparent, dont le supérieur est bleu car constitué d’acide perchromique dans l’éther. La couleur 
bleue diminue progressivement mais ne disparaît cette fois qu’en l'espace d’une dizaine d'heures. 


- Dans une solution de dichromate de potassium, on verse une solution de chlorure de baryum. Au départ, 
rien ne se produit, puis le liquide s’opacifie et un précipité apparaît enfin, donnant au liquide une teinte orange. 
Une fois décanté et après avoir retiré le liquide, ce précipité apparaît jaune. 


- Dans une éprouvette, on verse une solution pas trop concentrée de dichromate de potassium. Par-dessus, 
on verse de l'alcool éthylique mélangé d'un peu de H,S0O,. Aussitôt, la couleur du liquide se modifie et passe 
au vert puis au bleu si on a mis assez d'alcool et d'acide. En outre, il se dégage une odeur agréable qui est 
celle de l'acetaldéhyde ou éthanal. 

Il existe une manière un peu différente de réaliser cette expérience... 

Dans une éprouvette, on verse un peu du classique mélange sulfochromique. Par-dessus, on verse un peu 
d'alcool éthylique. Un bouillonnement se produit et la couleur du liquide passe de l’orangé au bleu canard 
tandis que l'odeur pénétrante de l’éthanal se fait sentir. Si, au départ, on dilue la liqueur sulfochromique de 
manière à l’éclaircir et qu’on y verse quelques gouttes d'alcool éthylique, il faut attendre des heures avant que 
l'ensemble du liquide prenne une couleur bleue. 


- Le classique mélange sulfochromique est versé dans une éprouvette. Par-dessus on verse ensuite un peu 
d'alcool isopropylique. Le tube s'échauffe, des bulles se dégagent et parfois même il y a ébullition. Ensuite, 
il y a Séparation brutale entre un liquide très noir et un liquide d’un beau bleu à moins que tout le volume de 
liquide se change en un beau liquide bleu. Tout dépend des quantités utilisées. 


- Dans de l’acétone, on laisse tomber goutte à goutte un mélange sulfochromique. Un précipité orange se 
forme, s’attachant aux parois du flacon quand on agite celui-ci. Puis, après repos, ce précipité devient brun- 
noir et tombe au fond du flacon. 


-Dans un large tube à essai on verse une solution très diluée de chromate de potassium. On ajoute deux ou 
trois gouttes de H,SO, puis de l’alcool éthylique et on mélange. On ajoute ensuite une plus grande quantité 
d'acide sulfurique qui va aller se déposer au fond tout en se colorant en bleu vert. Le principe de l’éthylotest 
est basé sur cette réaction 


- On prépare une solution aqueuse bleue d’alun de chrome. Lentement, on y verse une solution aqueuse de 
NaOH. Un précipité se forme puis se dissout dans un excès pour former un liquide vert. Si en lieu et place 
de NaOH on verse une solution d’'ammoniaque, un précipité se forme mais cette fois il ne se dissout pas 
immédiatement dans un excès. Ille fait cependant après une bonne heure en donnant un liquide d’une belle 
couleur mauve. On refait une troisième fois cette expérience, avec cette fois une solution de carbonate de 
sodium. Un précipité insoluble dans un excès se forme encore, mais il est cette fois de couleur gris-bleu-vert. 
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Sels de vanadium et vanadates : 


- Dans une éprouvette, on place un fond de pentoxyde de vanadium en 
poudre. Par-dessus, on verse une solution saturée de SO, (acide 
sulfureux H,SO,) et on bouche. On laisse reposer. Le pentoxyde décante 
et tombe au fond de l’éprouvette. Puis, lentement, une couche de couleur 
bleue apparaît à la surface du pentoxyde pour, ensuite, s'élever dans le 
reste du liquide (Voir illustration 14). Cette couche est constituée d’une 
solution de dioxyde de vanadium VO,. En chauffant l'ensemble puis en 
laissant décanter, le liquide se colore complètement, mais moins 
fortement. La même expérience peut également être faite entre les deux me 
mêmes substances en solution. Néanmoins, dans ce cas, la couleur 
bleue est peu visible. Il faut l'observer en regardant par au-dessus de 
l’'éprouvette, le liquide apparaissant alors bleu très clair. 


Illustration 14 


Sels de titane : 


- Dans OP, en page 204, j'ai écrit que la réaction de l'acide sulfurique concentré sur le dioxyde de titane 
donnait un sulfate de titane. Ce n’est pas rigoureusement exact. En fait, il ne s’agit pas d’un sel de titane 
ordinaire, mais bien d’un sulfate de titanyle TIOSO,. 


Sels de tungstène et tungstates : 


- Les tungstates alcalins et le tungstate de magnésium sont seuls solubles dans l'eau et incolores. En 
revanche, les tungstates des autres métaux sont insolubles et diversement colorés. On peut constater la 
chose en partant par exemple d’une solution aqueuse de tungstate de sodium qu'on verse dans des solutions 
salines comme le sulfate de fer (Ill) (précipité jaunâtre), le sulfate de cuivre (Il) (précipité blanc-bleuâtre), le 
sulfate de nickel (précipité blanc-verdâtre ne se formant pas immédiatement), le chlorure de manganèse, le 
nitrate d'argent, le chlorure de baryum, le sulfate de zinc etc (précipités blancs). A noter que le tungstate 
d'argent ne m'est pas apparu photosensible. 


12.5.REACTIONS SIMPLES AVEC DES SUBSTANCES ORGANIQUES 


Naphtaline : 


- Dans une large éprouvette, on verse 2 ou 3 cm de chloroforme puis une quantité comme un pois de chlorure 
d'aluminium anhydre. On mélange puis on y laisse tomber un peu de naphtaline. On mélange à nouveau. Un 
dépôt d’un beau vert se forme dans le fond. Il devient ensuite progressivement bleu. On agite à nouveau. II 
redevient vert puis bleu. Et ainsi de suite. À mesure que la naphtaline se dissout, la quantité de précipité 
vert/bleu augmente. Au final, on observe le précipité vert en agitant devant une forte lampe. 

Il existe une autre manière de faire cette expérience... 

Dans une éprouvette, on verse, gros comme un demi pois, des cristaux de naphtaline. Par-dessus, on verse 
2 cm de chloroforme. On fait dissoudre en agitant puis on fait en sorte de bien mouiller les parois du tube. 
Enfin, on saupoudre l’intérieur à l’aide de chlorure d'aluminium anhydre, en s’arrangent pour que la poudre 
touche les parois humides. Progressivement, on observe une coloration bleue là où la poudre et le liquide se 
sont rencontrés. 

La même expérience peut être réalisée en utilisant un peu de benzène en lieu et place de naphtaline. Dans 
ce cas, la coloration obtenue est rouge-orange. 


- On prend un flacon fermant à l’aide d’un bouchon à vis et on y place un peu de naphtaline. Ensuite on verse 
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par-dessus de l'acide nitrique concentré. Rapidement, le liquide prend une teinte jaune. On pose le bouchon 
sur le flacon mais on ne le visse pas. 24h plus tard, le liquide apparaît plus opaque et de couleur jaune citron. 


Methanal (ou formaldegyde ou aldehyde formique, à savoir formol en solution aqueuse) : 


- Dans une éprouvette, on verse une solution d'acide pyrogallique pas trop diluée. On y ajoute un peu d'acide 
chlorhydrique. On y verse ensuite une solution à 40% de formol. Un précipité d’abord blanc puis rapidement 
rose et enfin fuschia se forme. 


- Dans un bécher de 100 mi on introduit 5 ml d’eau et 15 
ml de HCI concentré. On y verse ensuite, en mélangeant, 
15 ml d’aniline. Le mélange fume et s’échauffe. On le fait 
rapidement refroidir à température du local en le plongeant 
dans un petit bac contenant de l’eau et quelques cubes de 
glace. On prend un bécher en porcelaine (ce qui facilitera 
les choses au moment de son nettoyage) de 250 ml qu'on 
place sur un agitateur magnétique et dans lequel on glisse 
un petit barreau aimanté. On aura soin de placer une 
feuille plastique entre le bécher et l’agitateur afin d'éviter 
les salissures sur la plate-forme de l’agitateur. Dans ce 
second bécher on verse 30 ml de formaldéhyde, on fait 
tourner le barreau aimanté et on verse rapidement le 
liquide qui avait été préparé dans le premier bécher de 
100 ml. La couleur du mélange passe rapidement au 
jaune puis devient plus foncée et vire au brun tandis qu’on 
peut voir s'échapper des coulées brunes. Soudain, de 
manière brutale, l'ensemble du liquide gonfle jusqu’au 
bord du bécher et se solidifie en répandant une odeur de 
formol. On note que le bécher est devenu très chaud. A 
l'aide d’un bâton en verre puis d’un couteau on retire la 
masse rouge qui s’est formée. Le bécher en porcelaine 
pourra ensuite être lavé à l’aide de HCI. La matière rouge 
est un polymère (Voir illustration 15). On doit la laver à 
l’eau avant de la toucher. On peut ensuite la faire sécher. Elle se conservera aisément en gardant sa couleur 
noire. 


lustration 15 


- On remplit au tiers une éprouvette d'urée et on y verse entre 15 et 20 ml de formaldehyde à 35 % (formol). 
On agite jusqu’à obtenir une solution saturée. Après avoir laissé décanter, on verse le liquide clair dans un 
bécher de 100 ml placé sur un agitateur magnétique et on y glisse un petit barreau aimanté. On commence 
à agjiter le liquide et, à l’aide d'une pipette en PVC, on y verse goutte à goutte H,SO, concentré. Le liquide vire 
au blanc et semble se figer. On accélère alors la vitesse de rotation et on ajoute encore H,SO,. Le liquide 
redevient clair. On ajoute cette fois de l’eau. Le liquide se prend alors rapidement en une masse blanche et 
une forte odeur de formol se dégage. La réaction étant exothermique, on laisse refroidir. Ensuite, à l’aide d’un 
solide barreau de verre puis d’une lancette, on extrait progressivement la masse blanche. On pourra nettoyer 
les particules adhérente au verre à l’aide d'un léger bain d'acide nitrique puis de papier absorbant. La 
substance blanche sera abondamment rincée à l’eau puis séchée. Elle peut être conservée. Notez que H,SO, 
peut être remplacé par HCI concentré. 


Phenol 


- Dans une solution aqueuse de sulfate de cérium acidifiée par H,SO, on laisse tomber goutte à goutte de 
l'eau phéniquée. Le liquide brunit jusqu’à ce qu'un précipité brun se forme et se dépose. 
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Camphre 


- On prend une éprouvette longue et mince (+/- 6 à 8 mm de diamètre). On y place une couche de 2 cm au 
moins de camphre puis, par-dessus, on verse de l’acide nitrique, sans chauffer. Le camphre semble se 
dissoudre ; mais en réalité il se forme une huile légèrement jaune. C'est du nitrate de camphre. On laisse 
décanter le liquide trouble puis on verse l'acide et on ajoute de l’eau. Le camphre se reforme, tout blanc. 


Tannin ou acide tannique 


- On prépare une solution faible de bicarbonate de calcium en faisant passer à refus du CO, dans de l'eau 
de chaux jusqu'à ce que le précipité disparaisse complètement. Cette solution est versée dans un flacon à 
col large. Par-dessus, on verse un peu d’une solution d’acide tannique et on mélange rapidement. Au fil des 
heures, un précipité se reforme tandis qu'apparaît une coloration d’un bleu-vert sous forme d’anneau dans 
la partie supérieure. Cet anneau est très visible après 24h. Il se forme à la suite d'un phénomène d’'oxydation. 
Si, au lieu de laisser le liquide à l'air libre dans un flacon à large col on y fait passer immédiatement de l’air 
au moyen d’une petite pompe, le précipité se reforme rapidement puis, au bout de dix minutes, le liquide 
brassé par l'air prend déjà une couleur légèrement bleutée. 


- On neutralise une solution d’acide tannique par de l’ammoniaque. Progressivement, le liquide devient rose 
à rouge. On laisse reposer. On observe qu'un anneau rouge-brun se forme en haut du liquide. 


Acide picrique 


- Une solution diluée d'acide picrique est additionnée d’une solution chlorhydrique de chlorure stanneux. On 
ajoute ensuite de l’'ammoniaque de forte concentration. On voit alors apparaître une coloration rouge 
engendrée par de l'acide picraminique. 


Acide tartrique 


Dans un petit ballon, on enferme parts égales d'acide tartrique et de dichromate de potassium. On arrose 
d'eau juste assez pour noyer l’ensemble. On ferme à l’aide d’un bouchon laissant passer un tube qui se rend 
dans un petit flacon contenant de l’eau de baryte. Le liquide, de rouge-orange au départ, commence 
lentement à devenir brun voire même noir. Progressivement, du gaz se dégage et il se forme un précipité 
dans le flacon contenant l'eau barytée. 


Aniline 


- On prend une grande éprouvette qui peut être fermée à l’aide d’un bouchon à vis ou un bouchon rodé. On 
y verse 8 à 10 cm d’eau distillée puis deux goutte d’eau de javel déjà diluée au préalable. La solution doit être 
aussi peu que possible javellisée. On y laisse ensuite tomber une goutte d’aniline et on agite. Tout le liquide 
devient rapidement mauve. S'il est trop fortement coloré au point de devenir bleu, on en verse une partie et 
on ajoute de l’eau. Cela fait, on ajoute une couche d’éther de 1 cm, on bouche et on agite. On obtient alors 
deux couches : l’une rouge et l’autre bleue. 


- On prépare une solution aqueuse d’aniline. On la verse dans une solution aqueuse d’un sel d'aluminium. 


Un précipité floconneux d’hydroxyde d'aluminium se forme. Si on verse ensuite le tout dans un une solution 
aqueuse de sulfate de cuivre, un précipité fin d’un beau vert jade se forme. 
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Glycérine 


- Dans une grande éprouvette, on verse une quantité d’hydroxyde de calcium grande comme un demi-pois 
puis 5 cm d’eau. On agite. Il se forme ainsi un lait de chaux. On ajoute alors 1 bon centimètre de glycérol qui 
coule au fond. On agite fortement. Le liquide devient de plus en plus transparent. Il s’est formé une solution 
de glycérolate de calcium incolore. 


- Dans une coupelle, on place un tout petit tas de permanganate de potassium. Par-dessus, on fait ensuite 
couler quelques gouttes de glycérine. Il se produit alors une inflammation. 


Alcools divers 


- Voici une expérience simple mais dont la réaction est complexe. On prend un ballon à deux cols de 300 ml 
et on le place dans un bain d’eau avec glace posé sur un agitateur magnétique. On y verse +/- 200 mi d’un 
mélange fait moitié/moitié d'alcool isopropylique et d’une solution aqueuse très concentrée de nitrite de 
sodium. On lance l'agitation et on laisse bien refroidir le liquide. Ensuite, on laisse le col ouvert et, par le 
second col dans lequel on a placé un entonnoir à robinet, on verse lentement 50 à 75 ml d’une solution 
aqueuse concentrée de sulfate d'aluminium. Le nitrite d'aluminium s'hydrolyse complètement et il se forme 
de l'acide nitreux HNO, et de l’hydroxyde d'aluminium qui colore le liquide du ballon en blanc laiteux. Lorsque 
l’'entonnoir est vide, on poursuit l'agitation pendant deux minutes puis on transvase le liquide du ballon dans 
une ampoule à robinet qu'on bouche. La lente décantation laisse apparaître en surface un liquide jaune 
constitué de nitrite d’isopropyle aussi nommé nitrite de propyle. L’acide nitreux a en effet esthérifié l’alcool 
propylique. Le nitrite d’isopropyle est le constituant principal des célèbres poppers si en vogue dans la 
communauté gay des années ‘80. 


Chlorophylle et fleurs colorées 


- Dans OP, en page 226, j'ai signalé la manière d'extraire la chlorophylle des feuilles et d'en faire une 
chromatographie simple. J'ajouterai qu'en lieu et place d’alcool, on peut utiliser d’autres solvants comme par 
exemple l'acétone. La chromatographie peut également se réaliser en laissant tomber lentement et toujours 
au même endroit des gouttes du liquide obtenu sur un large papier filtre circulaire. 


- Dans OP, en page 227, j'ai signalé les propriétés d'un alcoolat de pétales de roses rouges. Ce sont les 
anthocyanes contenus dans ces pétales qui constituent un véritable indicateur de PH. Ces substances étant 
hydrosolubles, on peut également les obtenir en faisant bouillir quinze minutes les pétales dans de l’eau 
distillée. On filtre et laisse refroidir. La couleur de ce liquide varie du rouge en milieu acide au vert et jaune 
en milieu basique en passant par le bleu en milieu neutre. Les anthocyanes se trouvent également dans les 
myrtilles, les raisins noirs, les prunes, les bleuets, les feuilles de noisetiers et dans la peau des cerises, des 
aubergines ou des pommes de terre vitelottes. 


- Un extrait alcoolique de feuilles d'arbres rouges se voit vert à la lumière d’un tube fluo et au soleil, mais 
rouge à la lumière d’une lampe LED. 


- Une fleur jaune dans l'alcool donne un liquide jaune mais ce dernier ne réagit ni avec HCI ni avec NaOH en 
solution. 


12.7. EXPERIENCES SPECTACULAIRES 


- Dans OP, en page 229, je me suis longuement attardé sur l'expérience dite du « volcan de Lémery » pour 
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signaler que bien peu de chimistes qui en parlent comme si elle était toute simple semblent pourtant ne jamais 
l'avoir réalisée. Et pour cause : le descriptif qu'ils en donnent est si différent de l'expérience réalisée par 
Lémery, décédé en 1715, qu'il ne saurait produire les mêmes effets ni surtout ceux d’un volcan en miniature. 
L'idée m'est néanmoins venue de tenter de m’approcher autant que possible du descriptif de l'expérience 
originelle en rompant définitivement avec ceux qu’en ont donné les chimistes modernes. 

Ayant réalisé que l'élément le plus important de l'expérience de Lémery avait été le fait qu'il avait enfui sous 
terre la masse de fer et de soufre qu'il utilisa et que cet enfouissement avait contribué à ce que la température 
de cette masse ne cesse d'augmenter. J'ai donc procédé comme suit. 

J’ai pris une très large éprouvette (+/- 4 cm de diamètre) en verre boro d'épaisseur moyenne et j'y ai versé 
quantités égales de soufre en poudre et d’un mélange de fer en limaille et poudre (30% de poudre par rapport 
aux limailles). Ce mélange ferreux fut d’abord dégraissé à l’éther puis laissé sécher. Lorsque ces deux 
substances furent introduites dans l’éprouvette, je les ai d’abord mélangées à sec puis avec un peu d’eau très 
chaude ; juste assez pour obtenir une pâte très compacte. J'ai ensuite fermé l'éprouvette par un bouchon 
percé d’un trou laissant passer un tube en verre de petit diamètre et j'ai placé celle-ci dans un bac rempli de 
vermiculite, cette dernière étant bien connue pour ses propriétés isolantes. Ainsi, la chaleur contenue ou 
produite dans l’éprouvette ne risquait-elle pas de se disperser. J'ai alors constaté que, progressivement, la 
température du tube augmentait puis que ses parois se recouvraient de gouttelettes de vapeur qui, en coulant, 
redescendaient vers le fond. Puis, soudain, apparut une forte odeur de H,S qui sembla se dégager pendant 
quelques minutes. Ensuite, la température du tube baissa progressivement et l'odeur cessa de se manifester. 
Quand le tube fut refroidi, je l’ai débouché et j'ai pu constater qu'il contenait un amas compact très noir qui, 
au contact de HCI dégagea du H,S. Loin d’être aussi spectaculaire que le célèbre « volcan » qui avait projeté 
de la terre, l'expérience fut cependant une réussite. Preuve supplémentaire que les chimistes moderne ne 
la réalisèrent pas ou mal, jamais n’a été signalée cette odeur de H,S qui se dégagea au moment de la 
combinaison des éléments. Elle démontre que cette combinaison est loin d’être aussi simple que l'équation 
Fe +S -> FeS semble l'indiquer. En effet, l'eau y intervient pour partie afin de former le sulfure d'hydrogène. 


- Sile volcan de Lémery est bien connu, en voici un autre peu connu et assez curieux dans son principe... 
Dans trois flacons différents, on pèse respectivement 4 gr de zinc en poudre, 4 gr de nitrate d’ammonium et 
0,5 gr de nitrate de baryum. On veille à ce que les deux derniers soient en poudre fine et, si nécessaire, on 
les réduit ainsi au moyen d’un pilon en porcelaine. On mélange ces trois poudres dans l’un des trois flacons 
en agitant. On verse ensuite cette poudre homogène en un petit tas sur la face dorsale d’un carrelage. Enfin, 
on fait tomber dessus trois ou quatre gouttes d’eau. Il suffit ensuite d'attendre. Après quelques minutes au 
grand maximum on voit s'élever de petites bouffées de fumée tandis que la masse se boursoufle, l'ensemble 
faisant songer au cratère d’un volcan. Au final, il ne reste plus qu'un rond gris-bleu. Un auteur consulté dit 
qu'une flamme verte se produit, consécutive au mélange de zinc et de baryum. Je n'ai pas observé cela. 


Illustration 16 


12.8. SOURCES DE FEU OÙ EXPLOSIONS 


- Aux pages 233-234 de OP j'ai signalé le mélange explosif constitué par du zinc et du soufre. J'ai omis de 
signaler qu'il ne faut jamais chauffer un tel mélange dans un creuset ou alors le faire avec très peu de matière 
car l'explosion qui en résulte est violente et le creuset éclate en tous sens, risquant de blesser le chimiste qui 
doit, s’il tente cette expérience, se tenir éloigné d'au minimum trois mètres. 


- Dans plusieurs godets en porcelaine, on place un mélange homogène de sucre, chlorate de potassium et, 
à chaque fois, un sel d'un métal différent (sodium, calcium, fer, cuivre, baryum...). On laisse tomber 
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successivement une ou deux gouttes de H,SO, concentré dans chaque godet. À chaque fois une flamme se 
produit immédiatement, mais celle-ci est d’une couleur différente selon le métal du sel présent. 


- On fait un mélange homogène moitié/moitié de poudre d'aluminium et de phosphore rouge dont on fait un 
tas allongé sur une pierre ou une brique. On porte le dard d’un chalumeau à une des extrémités. Le mélange 
s’enflamme en produisant d'abondantes fumées. Il se forme ainsi un phosphure d’aluminium impur qui peut 
ensuite réagir avec l’eau pour former du phosphure d'hydrogène. On le constate en versant un peu d’eau sur 
le résidu qui commence alors à mousser. Je n’ai cependant pas pu observer une inflammation spontanée, 
le gaz produit l’étant sans doute en trop petite quantité 


Illustration 17 
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13. REACTIONS PHOTOCHIMIQUES 


- Voici une expérience étonnante où la lumière joue un rôle essentiel. En lumière atténuée, on prépare une 
solution d'acide ascorbique (vitamine C). Dans celle-ci, on ajoute ensuite un peu de bleu de méthylène en 
poudre et on agite de manière à obtenir une belle coloration bleue. On place ensuite le flacon en plein soleil 
ou on allume devant lui une forte lampe. Aussitôt, la coloration bleue disparaît. Si les grains de bleu n'étaient 
pas encore tous complètement dissouts et qu’on continue d’agiter, ils laissent alors derrière eux une traînée 
bleue qui disparaît très vite. 
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14. REACTIONS A CHAUD AVEC AU MOINS UN LIQUIDE 


14.1. REACTIONS AVEC DES METAUX ET DES METALLOIDES 


Fer, cuivre, aluminium, étain et titane. 


METALLOIDES ET NON-METAUX 


Une certaine confusion règne en ce qui concerne les métalloïdes et les non-métaux, 


les éléments figurant dans ces deux catégories pouvant varier d’un auteur à l’autre. 
Pour ce complément, j'ai donc choisi d'effectuer de légères modifications de 
classement en prenant pour référence ce qui est dit dans Wikipedia. 


- On chauffe de l’acide acétique glacial avec de la grenaille de fer. Le liquide devient assez rapidement rouge. 
On laisse reposer et refroidir puis on dilue dans l’eau pour obtenir un liquide orangé. On ajoute de 
l'ammoniaque. Il y a échauffement et dégagement d'acétate d'ammonium sous forme de vapeurs blanches, 
tout l'acide n'étant pas encore neutralisé. Ensuite, le liquide se trouble et il se forme un dépôt rouge 
d'hydroxyde ferrique. 


- Sur un ballon à deux cols, on monte un réfrigérant à reflux surmonté d’un système d'évacuation de vapeurs. 
Dans le ballon, on place des morceaux de cuivre et de l’acide acétique concentré. Dans la seconde tubulure 
du ballon on fixe un tube plongeant dans l’acide par lequel on fait arriver de l’air au moyen d’une pompe type 
aquarium. On chauffe. Le liquide se colore d'abord en bleu ciel puis bleu canard par formation d’acétate qui 
peut ensuite être recueilli par évaporation. 


- Dans une éprouvette, on fait chauffer une solution de carbonate de sodium avec des boulettes d'aluminium. 
Du CO, se dégage et il se forme de l’alumine. 


- Dans une éprouvette, on fait chauffer légèrement une boulette d’aluminium dans une solution de sulfure de 
sodium. La réaction devient rapidement assez vive et beaucoup de H,S se dégage. 


- Dans un ballon de 100 ml surmonté d’un réfrigérant à reflux, on place 10 grammes d’iode dans 20 cm3 de 
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tétrachlorure de carbone ainsi que 5 à 10 grammes de granules d’étain. On chauffe à reflux à petite flamme 
jusqu'à ce que l'atmosphère du ballon soit devenue incolore. Le liquide présent est alors d’un rouge très 
foncé. On enlève le réfrigérant et on porte alors brièvement à forte ébullition pour faire se vaporiser une bonne 
partie du tétrachlorure qui n’a agi que comme solvant. On laisse ensuite évaporer le reste à l’air libre. Outre 
des granules d’étain, on trouve là des cristaux rouges d'iodure d’étain Snl, que l'on pourra récolter ou 
dissoudre dans le chloroforme car ils sont très peu solubles dans l’eau. Certains auteurs, en lieu et place de 
tétrachlorure de carbone, préfèrent utiliser l’acide acétique en mélangeant, au départ, moitié-moitié l'acide 
acétique glacial avec de l’anhydride acétique. II me semble qu'il est préférable d'utiliser le tétrachlorure de 
carbone qui, en fin d'expérience, peut s’évaporer autrement plus facilement que d'acide qui n’aurait pas réagi 
complètement. 


- On fait chauffer du titane avec de l'acide chlorhydrique. On obtient ainsi une solution de chlorure de titane. 
Même fortement diluée, cette solution donne une couleur jaune à rouge par l’ajout d’eau oxygénée. C'est là 
une réaction très sensible. 


14.3. REACTION AVEC UN HALOGENE (Brome) 


- Dans une éprouvette, on place un peu d'oxalate de fer (Il) jaune en poudre puis on ajoute de l’eau bromée 
à forte concentration. On fait bouillir un moment jusqu'à ce que plus aucune vapeur rousse ne se dégage. On 
laisse reposer. Il reste un liquide incolore et une poudre brun-rouge de bromure de fer (111) qui, en se diluant 
légèrement dans l'eau, la rend fortement acide. 


14.4. REACTIONS AVEC UN ACIDE OÙ DES SELS MINERAUX 


Acide sulfurique : 


- L'expérience que voici et qui vise à produire du trioxyde de soufre (SO.) ne doit être tentée que par un 
laborantin déjà chevronné et bien équipé. En effet, le trioxyde de soufre est non seulement toxique mais 
dangereux. En-dessous de 16° il se présente sous forme de légers cristaux incolores ou blancs qui fument 
énormément dans l'air humide et rendent l'atmosphère totalement irrespirable. Non seulement il corrode la 
peau et les muqueuses, mais il attaque aussi de nombreux matériaux. Divers moyens industriels de le 
produire existent ; mais dans un laboratoire, le plus simple est celui qui va être décrit. 

On prend un ballon de 250 ml dans lequel on verse une certaine quantité de P,0,en poudre puis ensuite de 
l'acide sulfurique concentré. Dès ce moment se produit déjà un certain échauffement. Il faut avoir soin de ne 
pas remplir le ballon au-dessus d'un quart de sa capacité et d'utiliser un volume de P,0, au moins égal au 
volume d'acide. On relie ensuite ce ballon à un piège à gaz ou un gros et grand tube en U, l’un ou l’autre étant 
plongé dans un bain réfrigérant d'une température égale ou inférieure à zéro. L'ensemble doit être en verrerie 
rodée et la sortie reliée directement à l'extérieur par un tuyau qui peut être en PVC. On chauffe lentement. 
Le pentoxyde disparaît peu à peu dans l’acide et un léger nuage blanc envahit le ballon puis le flacon 
récepteur. Après cinq à dix minutes, on cesse de chauffer et on déconnecte le ballon. D'importantes fumées 
blanches se dégageront alors à la fois du ballon et du piège à gaz. Il importe de boucher immédiatement leurs 
orifices et de conduire le ballon à l'extérieur où il pourra lentement refroidir. Le piège à gaz ou le tube en U 
doit être ensuite dégagé du bain de glace. Ses parois apparaîtront alors couvertes de fins cristaux blancs. 
Il faudra conduire cet appareil à l'extérieur pour le déboucher afin de pouvoir y verser immédiatement un peu 
d'eau à l’aide d'une pissette. Un bruit de fer rouge plongé dans l'eau se fera entendre, le trioxyde étant très 
avide d’eau. On aura soin de faire passer l’eau sur toute la surface interne de la verrerie, ce qui produira en 
continu le bruit particulier et provoquera encore des fumées. Le liquide ainsi obtenu sera alors versé dans un 
petit bécher. On constatera que son PH est très acide et qu’un peu de celui-ci versé dans une solution de 
chlorure de baryum formera un fort précipité blanc. Deux signes qui indiqueront que c’est de l’acide sulfurique 
plus ou moins concentré qui s'est formé selon l'équation H,0 + SO, -> H,SO,. 
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REMARQUE : dans un laboratoire amateur, le SO, n'a pratiquement aucun usage. L'expérience précédente 
est donc à considérer comme une simple curiosité. 


Sels de Sodium, Potassium, Ammonium : 


- À chaud, on prépare une solution de borax (tétraborate de sodium) qu'on partage pour verser dans deux 
éprouvettes. Dans la première on ajoute une solution de nitrate d'argent. Il se forme un précipité laiteux tirant 
sur le brun. Dans la seconde on ajoute une solution de sulfate de cuivre. Il se forme un précipité caillebotté 
bleu ciel. 


- On prépare une solution aqueuse faiblement concentrée d’acétate de sodium et on y ajoute quelques 
gouttes de phénolphtaléine. Le liquide reste incolore. On chauffe. Le liquide devient rose par phénomène 
d'hydrolyse. On refroidit rapidement le tube. La couleur rose disparaît. 


Sels de Fer, Zinc, Nickel : 


- On place de l’oxyde de zinc dans de l'eau oxygénée. Il se produit une réaction lente qu'on peut accélérer 
en chauffant modérément pendant un bon moment. De blanc, le sel insoluble devient jaunâtre. Il se 
transforme ainsi en peroxyde de zinc ZnO.. Le résultat de cette expérience n’est cependant pas très évident 
à observer. 


- On prend un bécher de 250 ml qu'on place sur agitateur magnétique chauffant. On enclenche l’agitateur 
mais pas le chauffage et on verse d’abord 40 ml d’eau auxquels on ajoute 19 gr d'acide oxalique. Lorsque 
ce dernier est en grande partie dissout, on ajoute progressivement 17 gr d’hydroxyde de potassium solide. 
Une forte élévation de température se produit. On laisse tourner l’agitateur tant que tout n’est pas dissout et, 
si l’on constate une trop forte diminution de chaleur, on allume le chauffage. On verse alors dans la solution 
incolore 8 grammes de chlorure de fer (Il). Aussitôt, la coloration verdit. Lorsque le liquide devient 
relativement limpide et d’une couleur vert émeraude, on le place au réfrigérateur. Là, de beaux cristaux verts 
de ferrioxalate de potassium (ou trioxalatoferrate) vont se former. Ces cristaux peuvent ensuite être lavés à 
l'alcool et sèchent alors rapidement. Le séchage doit s'effectuer dans l'obscurité car cette substance est 
photosensible. Elle fut pour la cause naguère utilisée en photographie. 

Il existe une autre manière, un peu plus simple, de réaliser cette expérience... 

Dans un grande éprouvette, on fait réagir une solution de FeCl, avec une solution de NaOH afin d'obtenir un 
précipité rouge brique d’hydroxyde de fer (III). On laisse décanter. On jette la couche d’eau et on en ajoute 
une plus grande pour à nouveau laisser décanter et ainsi de suite trois fois pour bien laver le précipité. On 
y ajoute ensuite progressivement une solution concentrée d'acide oxalique mélangée d’un peu d’oxalate de 
sodium et on chauffe. Le précipité se dissout et le liquide, parfaitement transparent, devient alors peu à peu 
verdâtre. Il ne reste plus qu’à faire cristalliser. 


Sels de cuivre : 

- Dans une éprouvette, on place un peu de sulfate de cuivre sur lequel on verse de l'alcool absolu. A froid, 
on observe que, lentement, la partie supérieure du sulfate passe du bleu au blanc. En portant l'alcool à 
ébullition le blanchiment du sel de cuivre s’accentue fortement. On sait que le sulfate de cuivre anhydre est 
blanc tandis que le sulfate hydraté est bleu. 


Sels de plomb et d’étain : 


- Dans une éprouvette, on mélange deux solutions chlorhydriques. L'une de chlorure stanneux et l'autre 
d'anhydride arsénieux. On chauffe. Le liquide devient brun puis noir. On laisse reposer. Une poudre d'arsenic 
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noir tombe au fond de l'éprouvette. Dans certains cas, et en particulier quand on chauffe lentement au bain 
marie, il peut se former un miroir d'arsenic sur les parois du tube. 


- Voici une expérience assez longue et compliquée à réaliser. Dans un bécher de 100 mÏl on commence par 
dissoudre, à chaud, 23 grammes de tartrate sodico-potassique dans 33 ml d'eau. D'autre part, dans un autre 
bécher de 100 ml on dissout, à chaud également, 20 gr de nitrate de plomb dans 33 ml d’eau. Lorsque les 
solution sont prêtes et bien chaudes, on verse le contenu de l’un des béchers dans l’autre et on agite 
fortement à l’aide d’une baguette en verre. Un précipité très compact et lourd se forme. On le lave à l’eau à 
trois ou quatre reprise en agitant à chaque fois fortement afin de bien imprégner d’eau la masse complète. 
Cela fait, on laisse décanter et on verse le précipité dans un cristallisoir qu’on pose sur une plaque tiède ou 
un radiateur afin que la masse se dessèche. Cela fait, à l’aide d’une spatule, on transvase cette masse 
pâteuse dans une large éprouvette. En faisant tourner celle-ci sur elle-même et en chauffant très 
progressivement, on fait partir l’eau restante jusqu’à obtenir une poudre bien sèche. C’est cette partie de 
l'expérience qui est la plus compliquée. En effet, sous l’action de la chaleur et de la vapeur d’eau, le précipité 
pâteux de tartrate de plomb a tendance à se rassembler en masse pour ensuite expulser d’un coup une 
grosse partie de celle-ci hors de l’éprouvette. Il convient donc de chauffer très lentement en essayant d'étaler 
au mieux le précipité dans l’'éprouvette tenue horizontalement ou même au final tête en bas pour ensuite 
l’écarter de la flamme et la redresser afin de laisser s'échapper la vapeur d'eau. On fait cela un grand nombre 
de fois jusqu'à ce que l’éprouvette ne contienne plus qu'une poudre assez sèche. On transfère ensuite celle-ci 
dans un creuset de porcelaine à l’aide d’une spatule. On couvre d'un couvercle percé et on chauffe au 
Mecker. La poudre se trouve ainsi calcinée. On laisse refroidir et on ôte le couvercle. En promenant dans le 
creuset une petite barre de verre, on voit de nombreuses étincelles. On prend un peu de la poudre noire à 
l'aide d’une cuiller et on la projette en l’air dans un espace extérieur. Un feu d'artifice de fines particules 
enflammées se produit alors (illustration 18). La partie calcinée s’est en effet transformée en pyrophore qu'il 
convient de manipuler avec prudence et qu'il vaut mieux ne pas tenter de conserver. 


Illustration 18 


Sels de manganèse et manganates 
- Dans une éprouvette, on place très peu de particules de permanganate de potassium et on vide par-dessus 


une bonne quantité d'ammoniaque concentrée. On chauffe. Très progressivement le liquide rose au départ 
tourne au brun. Il se forme en effet du dioxyde de manganèse. 
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L'expérience peut se faire différemment... 

On fait une solution nettement violette et non transparente de permanganate dans l’ammoniaque et on 
chauffe un bon moment. La coloration ne disparaît pas, mais si on verse le liquide on s'aperçoit que les parois 
de l'éprouvette sont devenues brune, le dioxyde s’y étant accroché. Un peu d'acide chlorhydrique ou de l'eau 
oxygénée suffisent à identifier le dioxyde et nettoyer les parois de l’éprouvette. 


Sels de chrome et chromates : 


- Dans une éprouvette, on verse une solution aqueuse d’alun de chrome de couleur mauve. On y ajoute, 
progressivement, une solution de NaOH. Il se forme d’abord un précipité vert-blanchâtre puis un excès de 
réactif modifie le liquide au point qu'il devient transparent et vert émeraude. On y ajoute ensuite quelques 
gouttes de H,0.. Le liquide devient brun. On le chauffe. Pas mal de gaz s'en échappe et le liquide devient 
alors jaune canari. On agit de même en remplaçant la solution de NaOH par une solution pas trop concentrée 
d'ammoniaque. Cette fois un précipité blanc-bleuêâtre se forme. Avec l'ajout d’eau oxygénée et le chauffage 
de l’ensemble, le liquide passe comme précédemment au brun-rouge puis à l'orange et au jaune. On répète 
une dernière fois cette expérience en remplaçant cette fois NaOH ou NH,OH par une solution de carbonate 
de potassium. On obtient les mêmes résultats que précédemment. 


- Dans une grande éprouvette, on verse une solution chlorhydrique bleu denim de chlorure de chrome et on 
y ajoute un peu de poudre de zinc. On chauffe. Beaucoup de gaz s'échappe. On filtre ensuite très rapidement 
et on ajoute au liquide filtré une solution saturée d’acétate de sodium. On obtient ainsi un précipité couleur 
framboise mêlé de rose. 


- Dans un ballon ou un erlenmeyer de 250 ml on mélange 33 ml d'eau avec 39 ml d'acide chlorhydrique à 
36%. On pèse ensuite 33 gr de bichromate de potassium et on les verse dans ce mélange qu’on commence 
alors à chauffer en agjitant. Très vite, la couleur rouge orangée devient plus foncée. On porte alors à ébullition 
pendant une minute ou deux. Ensuite, on cesse de chauffer, on attend que la vapeur cesse de se dégager 
et on laisse refroidir lentement en couvrant d'un simple film plastique. Lorsque le liquide est revenu à 
température du local, un phénomène de surfusion peut se produire. Il suffit alors de découvrir le flacon et de 
l’agiter un peu pour que presque tout le liquide se prenne aussitôt en masse en formant de beaux cristaux 
de chlorodichromate de potassium. Attention de ne pas mettre trop d'acide au départ car du chlore pourrait 
alors se dégager et compromettre la réaction ici décrite. Si l’on sèche ces cristaux, qu’on en place un petit 
tas dans un cristallisoir et qu’on verse quelques gouttes d'alcool éthylique par-dessus, ils réagissent en 
devenant noirs et en projetant des particules noires un peu comme un volcan. 


Sels de Molybdène, Titane et Vanadium : 
- On fait chauffer quelques minutes de l’oxyde de titane TiO, dans de l’acide chlorhydrique. On laisse 
décanter. Dans le liquide limpide ou simplement déjà en partie éclairci, on laisse tomber quelques gouttes 


d'eau oxygénée. Une teinte jaune apparaît, signe qu'il s'est formé du chlorure de titane. 


- On fait chauffer du pentoxyde de vanadium avec une solution d'acide oxalique. Le liquide devient bleu. 


14.5. REACTIONS AVEC DES SUBSTANCES ORGANIQUES 


Acide oxalique : 


- Chauffé dans une solution d'acide oxalique, l’indigo se décolore très vite. Il ne reste alors qu’une poudre 
grise. 
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- Dans une éprouvette, on chauffe un peu d'acide tannique avec de l’acide nitrique concentré. Un abondant 
dégagement de vapeurs rutilantes est constaté tandis qu'il se forme de l'acide oxalique. 


Acide salicylique : 


- Dans une éprouvette, on place une pointe de lancette d’acide salicylique. On noie dans 2 cm d’eau et on 
chauffe légèrement pour faciliter la dissolution. On ajoute ensuite une solution de sulfate de cuivre. La couleur 
vire alors au bleu-encre. On fait bouillir. La couleur vire au bleu canard. 


- Dans un ballon de 50 ml on place 8 ml d’anhydride acétique, 6 gr d’acide salicylique et trois gouttes de 
H,SO,. On fait chauffer le tout 15 minutes dans un bain marie aqueux. Passé ce temps, on verse le liquide 
limpide dans de l'eau glacée. On notre aussitôt que des cristaux blancs se précipitent. Il s’agit d’acide 
acétylsalicylique, le composant essentiel de l’aspirine. L'expérience ne présence cependant que peu d'intérêt. 


Phénol : 


- Dans une éprouvette, on verse un peu d’eau phéniquée puis du nitrate de mercure (Il). On chauffe. Une 
couleur rouge apparaît. 


Thymol : 


- Un petit cristal de thymol est dissout dans l'eau chaude puis on y verse lentement une solution de FeCl,. On 
obtient ainsi un liquide trouble de couleur olivâtre qui, à chaud, devient franchement terre de sienne et 
complètement trouble. 


Résorcine : 


- On prépare une solution de résorcine dans l’eau et on ajoute quelques gouttes d’une solution de NaOH. Le 
liquide devient vert. On ajoute alors un peu de chloroforme et on chauffe. Le liquide devient rouge. 


- Dans une éprouvette, on place une pointe de lancette de résorcine. On ajoute 2 cm d’eau puis quelques 
gouttes d'ammoniaque concentrée. On attend une minute en posant l'éprouvette dans un lieu assezfroid. Une 
légère coloration jaune se manifeste. On chauffe alors très légèrement et le liquide passe à l'orange. Si on 
chauffe davantage, il devient rouge très foncé, noir sous une forte épaisseur. 


- Dans un bécher de 100 à 150 ml on mélange 4 grammes de résorcine, 
6 mi d'eau et 6 ml de formaldehyde (formol à +/- 40 %). On chauffe jusqu’à 
ébullition. On retire du feu et on y laisse tomber goutte à goutte une 
solution moyenne d'hydroxyde de potassium. Prudence car la réaction est 
exothermique et produit des vapeurs qu'il faut éviter de respirer. 1l peut 
également se produire des éclaboussures. Le liquide s’épaissit rapidement 
etse transforme en une belle résine polymère rouge, lisse ettransparente. 
Dans certains cas, lorsque la réaction est trop vive et qu’il se forme des 
bulles, la résine peut prendre une apparence poreuse. Une réaction 
semblable peut être obtenue en remplaçant l’hydroxyde de potassium par 
de l’acide chlorhydrique. La teinte est alors différente. A l’aide d'une 
lancette ou d’une aiguille enmanchée, on peut retirer la résine du bécher 
une fois l’ensemble bien refroidi. En refroidissant, des craquelures Illustration 19 
apparaissent (Voir illustration 19). On lave avec beaucoup d’eau avant de 

toucher avec les doigts pour constater la texture lise et plastique. 
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Aniline : 


- Dans de l’aniline, on fait couler de l’acide sulfurique concentré. Une réaction vive se produit. Ensuite, avec 
prudence, on verse le liquide obtenu dans de l'eau glacée. On voit alors se former des cristaux ayant la forme 
de barbes. Ils sont constitués d'acide sulfanilique. 


Glycérine (ou glycérol) : 


- Dans une coupelle, on place une quantité de dichromate de potassium grosse comme un pois. On verse 
ensuite, par-dessus, quelques gouttes de glycérine de quoi noyer la substance solide. On chauffe très 
légèrement. On observe une mousse noire, de la fumée et une odeur de caramel. Il ne reste au final qu'une 
couche noire épaisse sur laquelle, en ajoutant HNO, concentré, on provoque une abondante mousse et un 
dégagement de NO, tandis que le liquide se colore en bleu puis mauve. 


- Dans une coupelle, on place une quantité d’anhydride chromique grosse comme un pois et, par-dessus, on 
verse quelques gouttes de glycérine pour noyer la substance solide. On chauffe ensuite modérément. Le 
liquide se colore d'abord en vert puis en brun. Si, ensuite, on ajoute quelques gouttes de HNO, concentré, 
il se produit pas mal de mousse et une coloration bleue puis mauve. 
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15. DISTILLATIONS ET AUTRES OPERATIONS SEMBLABLES 


15.3.4. PREPARATION DE L’ACETATE D’ETHYLE 


- On mesure 60 ml d'alcool absolu qu’on verse dans un ballon à col rodé de 500 ml. Sans rincer l’éprouvette 
graduée, on y mesure ensuite 120 ml d'acide acétique glacial qu'on verse également dans le ballon. Enfin, 
on y ajoute 2 ml d'acide sulfurique concentré et quelques grains de pierre ponce afin d'empêcher une 
ébullition trop tumultueuse. On coiffe le ballon d’un réfrigérant à reflux et d’une prise pour évacuation 
extérieure. On chauffe ainsi pendant une bonne demi-heure puis on laisse refroidir. Pendant ce temps-là, on 
prépare une solution de 12 grammes de chlorure de sodium dans 50 ml d’eau. Lorsque le ballon est refroidi, 
on retire le réfrigérant et on verse le liquide dans une ampoule à robinet de 500 ml. On y ajoute les 50 ml de 
la solution saline et on agite fortement après avoir bouché l’ampoule. On laisse reposer quelques minutes. 
Deux couches bien distinctes vont alors apparaître. On verse et on jette la couche aqueuse du bas. Cela fait, 
on ajoute peu à peu du carbonate de sodium dans l’'ampoule, le but étant de neutraliser ainsi l'acide. Lorsque 
le carbonate ne produit plus de mousse, on laisse à nouveau décanter. À nouveau, deux couches se forment. 
On élimine celle du bas. Celle du haut est composée d’acétate d'éthyle impur reconnaissable à son odeur. 
D'autres opérations dont une distillation sont nécessaires pour le purifier, mais elles ne seront pas décrites 
ici car le but n’est pas d'obtenir ce corps pur qui se vend à bas prix dans le commerce. 


15.5. EXTRACTION DES ESSENCES 

- Dans un mortier on écrase des graines noires de moutarde avec un peu d’eau. On ajoute ensuite davantage 
d’eau et on verse le tout dans un ballon où on laisse reposer pendant quelques heures après avoir obturé le 
col. On distille ensuite en utilisant une colonne de Vigreux. On recueille ainsi de l'essence de moutarde, à 
savoir de l’isosulfocyanate d’allyle qui est un liquide incolore faisant larmoyer. Attention de n’en pas en verser 
sur les mains car cette substance produit une inflammation de la peau. 


15.7. REACTION DU CHLORURE DE CHROMYLE 


- Verser deux gouttes de chlorure de chromyle dans une solution nitrique de nitrate mercurique donne 
immédiatement un beau précipité jaune de chromate. 
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16. CHAUFFAGE DE SOLIDES 


16.1. METAUX ET NON-METAUX 


Cuivre : 


- Sur la face arrière d’un carrelage, on place un mélange homogène fait de 3 grammes de cuivre en poudre 
et de 2,5 gr de chlorate de potassium en poudre. On dirige à sa surface la flamme d’un chalumeau. Soudain, 
le mélange s’enflamme, produit une vive lumière et projette de tous côtés des étincelles (Voir illustration 20). 
Au final, de l’oxyde de cuivre noir reste accroché au carrelage. 


Illustration 20 


Zinc : 
- Dans un creuset en acier, on place de la grenaille de zinc puis on chauffe au bec mecker. À 420”, le zinc 


se liquéfie. On continue à chauffer. À température plus élevée, et en agitant avec une baguette de fer, on 
observe de petites inflammations et de légères fumées blanches d'oxyde. À 920° le zinc s’enflamme et se 
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volatilise en répandant un nuage blanc d'oxyde. 


- Dans une petite éprouvette, on fait chauffer un mélange d'acide arsénieux et de poudre de zinc. Une brève 
combustion avec fumée blanche, voire une explosion se produit. Sur la paroi de l’éprouvette on observe de 
l’arsenic métallique brillant. La même expérience peut être tentée avec, en lieu et place d'acide arsénieux, 
du sulfure de mercure. Mais le résultat est beaucoup moins visible. 


Magnésium : 


- Dans OP, en page 287, j'ai écrit par erreur que la réaction du phosphate de calcium avec le magnésium 
donnait un phosphure de magnésium. C’est inexact. Il se forme en réalité un phosphure de calcium et de 
l'oxyde de magnésium en vertu de l'équation : 
Ca, (PO,), + 8 Mg -> Ca;P, + 8 MgO 

ATTENTION : je recommande de n'utiliser qu'une faible quantité de 
substances, comme par exemple 1,5 gr de magnésium pour 3 gr de 
phosphate de calcium. |l faut chauffer le creuset en terre réfractaire ou en 
alumine à l’extérieur et s’en tenir à bonne distance car une forte explosion 
peut se produire avec des projections enflammées. Après réaction vive, on 
récupère la partie solide composée d’un mélange de CaO et de phosphure 
de magnésium. Dans de l’eau recouverte de sciure de bois, cette partie 
solide dégage du phosphure d'hydrogène reconnaissable à son odeur d’ail 
(Illustration 21) et forme de la chaux éteinte. 


Illustration 21 


Aluminium : 


- Divers auteurs présentent comme dangereuses certaines expériences faites avec de l’aluminium et un 
oxyde d’un autre métal (Pb (Il), Fe (11), Cu (11), Cr (VD), Mn (IV)...) Et ils ont raison ! Cependant, tout dépend 
évidemment de la manière dont on les réalise. Il faut par exemple éviter de chauffer ces mélanges dans un 
creuset et en trop grandes quantités tout se tenant à 

proximité. Une manière simple et sans grand danger est de 

disposer le mélange en ligne et non en tas sur la face 

dorsale d’un carrelage ou d’une brique. On chauffe alors 

une des extrémités à l’aide d'une lampe à souder. Le 

mélange change alors progressivement de couleur et, : 

après refroidissement, on observe à chaque fois une : 

masse de métal accrochée au carrelage ou à la brique 

(Illustration 22). Les proportions d'aluminium par rapport à 


l’oxyde varient. On peut considérer approximativement 1/10 lllustration 22 
d'aluminium pour le plomb, 1/3 pour le fer et le cuivre et Ici, avec PbO, le plomb noir étant déjà visible là 
moitié pour le chrome et le manganèse tout en évitant de où la réaction débute. 


dépasser 10 à 15 grammes en tout. 


Vanadium : 


- Dans un petit creuset, on verse un mélange de soufre en excès avec du vanadium en poudre. On chauffe 
au Mecker. On obtient bientôt un liquide noirâtre puis la réaction entre les deux se fait avec une grande clarté 
qui illumine le creuset en rouge. On laisse refroidir. Une masse noire de sulfure se trouve dans le creuset. 
On y ajoute un peu d’eau régale. La réaction devient bientôt tumultueuse avec projections. Au final il reste 
un liquide bleu canard qui, dilué, devient progressivement vert émeraude. 
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Soufre : 


- Certains ouvrages de chimie disent qu'il suffit de faire bouillir du mercure et de le vider sur du soufre en fleur 
pour que le sulfure de mercure se forme. Ce n'est qu’en partie exact. Pour obtenir de bons résultats, soufre 
et mercure doivent être placés dans un creuset et chauffés ensemble. A noter qu'il convient de placer un 
surplus de soufre et qu'il est bon de remuer avec un barreau de verre quand la réaction s’amorce. On peut 
ensuite recueillir un sulfure impur en poudre en écrasant le contenu du creuset. 


Phosphore : 


- Du phosphure de calcium peut être obtenu en chauffant au rouge, dans un creuset, un mélange homogène 
de phosphore rouge et de chaux vive en poudre. Ce phosphure réagira ensuite avec de l’eau pour former du 
phosphure d'hydrogène spontanément inflammable. 


16.2. SELS ET ACIDES MINERAUX DIVERS 


Avec des sels de sodium et potassium : 

- Dans une éprouvette de bonne taille, on place quelques cm° de bicarbonate de sodium en poudre et on 
ferme avec un bouchon laissant passer un tube se rendant dans un flacon contenant de l’eau de chaux. On 
chauffe. Du gaz et de la vapeur d’eau se dégagent et l'eau de chaux se trouble. Quand le gaz cesse de 
s'échapper, il ne reste plus que du carbonate de sodium. On peut constater la différence en le diluant et en 
testant le PH par comparaison avec une solution de bicarbonate. 


- Dans une éprouvette, on place un peu de thiosulfate de sodium (Na,S,0,)et on chauffe. Le sel fond d’abord 
dans son eau puis celle-ci s'évapore, laissant un solide blanc. On chauffe encore. Un anneau jaune de soufre 
apparaît un peu plus haut dans l’éprouvette tandis que le corps solide noircit. On laisse refroidir. On s'aperçoit 
alors que le corps noir est devenu jaune-brun. On ajoute de l’eau et on porte à ébullition. Tout le corps brun 
se dissout pour former un liquide jaune-brun. On y ajoute un peu d'acide chlorhydrique. Tout le liquide devient 
alors blanc et une odeur de HS se fait sentir. En fait, les changements qui s’opèrent sont complexes et 
multiples, avec obtention au final d'un polysulfure et d'un sulfate. Le liquide blanc est une suspension 
colloïdale de soufre. 

Si, dans l'expérience précédente, on remplace le thiosulfate par de l'hydrosulfite (Na,S,0,) la réaction est un 
peu différente. Sans fondre dans son eau de cristallisation, le solide devient immédiatement noir en 
dégageant peu de soufre. Ce solide, mélangé et bouilli avec de l’eau, forme à son tour un liquide jaune-brun 
qui réagit comme le précédent à une faible addition de HCI. 


- Dans un creuset en porcelaine, on fait un mélange de ferrocyanure de potassium et de carbonate de 
potassium, tous deux réduits en poudre. On chauffe fortement à l’aide d’un chalumeau. La masse devient 
noire car le carbonate libère le carbone insoluble. En remuant, on constate l’apparition d’un liquide incolore. 
Après avoir laissé bien mousser l'ensemble, on laisse refroidir lentement. Puis, à l’aide d’une lancette et d’un 
peu d’eau, on décolle la capsule grise qui s’est formée sur les parois du creuset, lequel pourra ensuite être 
lavé avec HCI. La capsule est pour sa part écrasée dans un mortier avec un peu d’eau. On filtre et on recueille 
le liquide clair. Il est majoritairement composé de cyanure de potassium en solution. 


- Dans une éprouvette en boro 3.1, on fait chauffer une petite quantité d'hydrogénosulfate de sodium 
(NaHSO,). Il fond très vite et se transforme alors en disulfate ou pyrosulfate (Na,S,0,). En continuant à 
chauffer au rouge, on voit se dégager d'abondantes fumées blanches qui sont majoritairement constituées 
de SO. Cette substance étant dangereuse à respirer, il vaut mieux effectuer cette expérience à l’air libre. Au 
final, il ne reste dans l’éprouvette qu’un sel blanc de sulfate (Na, SO) très soluble dans l'eau. 

Dans l’industrie, en contrôlant parfaitement les températures, c'est une des manières de produire du SO. 
Mais cette méthode n'est guère utilisable dans un laboratoire amateur. 
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Avec des sels de cuivre et plomb : 


- On sait que le sulfate de cuivre bleu devient anhydre et blanc quand on le chauffe. Mais on sait moins que 
sa réhydratation est exothermique. Pour le prouver, on commence par préparer du sulfate anhydre blanc. On 
peut le faire en mettant du sulfate bleu dans une éprouvette. En utilisant deux pinces en bois on chauffe 
alternativement la partie inférieure puis la partie supérieure de celle-ci, et ce, afin de vaporiser l'eau qui se 
condense au sommet du tube. La partie supérieure de l'éprouvette est chauffée en tenant celle-ci vers le bas 
afin d'éviter que des gouttes retombent sur le sulfate. Il faut chauffer doucement le sulfate afin d'éviter qu'il 
devienne noir. On peut également faire chauffer le sulfate dans un creuset, mais dans ce cas il faut agir très 
progressivement en remuant sans cesse les cristaux à l’aide d'une baguette en verre. Quand on dispose enfin 
d'un sulfate anhydre blanc, on l'enferme dans une éprouvette qu’on ferme à l’aide d'un bouchon en 
caoutchouc et on laisse refroidir. Cela fait, on la débouche, on y place un thermomètre et on verse un peau 
d’eau à l’aide d'une pissette. On constate alors que le thermomètre marque une élévation de température. 


- Dans une éprouvette, on mélange intimement du charbon de bois en poudre et de l'oxyde de plomb (11) 
(litharge). On porte l’éprouvette au rouge en la faisant tourner de manière à bien chauffer tout son contenu. 
Du CO, se dégage, ce qui peut aisément s’observer en approchant très près du bord de l’éprouvette la 
flamme d’une allumette. On laisse refroidir. On verse le charbon de bois qui n’a pas réagi. De petits grains 
gris restent accrochées au verre de l'éprouvette. On ajoute HNO, et on chauffe. Des vapeurs rutilantes se 
dégagent. Les grains étaient constituées par du plomb. 


Avec des sels de magnésium : 


- Dans une éprouvette, on place un peu de chlorure de magnésium. Sur le bord de celle-ci, on plie une tigette 
humide destinée à mesurer le PH. On chauffe. Beaucoup de vapeur d'eau commence par se dégager et le 
sel fond dans son eau. Puis, un moment donné, il se solidifie à nouveau tandis que la tigette marque alors 
une forte acidité. Elle est causée par HCI (MgCI, + H,0 -> MgO + 2 HCI). On bouche l’éprouvette et on laisse 
refroidir. Cela fait, on ajoute un peu d’eau sur l’oxyde. On constate une importante montée en température 
et le liquide devient alcalin par formation d’hydroxyde. 


Avec des sels de chrome, des chromates ou dichromates : 


- Dans une éprouvette, on fait chauffer du dichromate de potassium. Il prend une teinte foncée puis fond sous 
forme d’un liquide rouge sang assez sombre. De l'oxygène se dégage. On chauffe fortement jusqu’à ce que 
ce dégagement cesse. On laisse refroidir et on ajoute de l’eau. Cette dernière se colore en jaune du fait de 
la présence de K,CrO,. On chauffe. Le solide se détache des parois de l’éprouvette tandis que la couleur 
jaune s’accentue. Après décantation il reste le liquide très jaune et un résidu qui n’est autre que de l’oxyde 
de chrome vert. 


Avec des sels de vanadium : 


- Dans un petit creuset, on mélange du pentoxyde de vanadium, de l’hydroxyde de sodium et un peu de nitrate 
de sodium. On chauffe au Mecker. L'ensemble finit par fondre puis s’agglomère. On laisse refroidir. Il y a là 
un sel blanc teinté de bleu clair. On le dissout dans l’eau, à chaud. Ce liquide est ensuite mis dans une 
éprouvette où on laisse tomber goutte à goutte de l’acide chlorhydrique dilué. On obtient d’abord une teinte 
orange qui passe ensuite au jaune puis, très lentement, au vert tendre. 


- Dans une éprouvette rodée en boro on place un mélange de pentoxyde de vanadium en poudre et de 
chlorure d’aluminium anhydre. Uniquement au moyen de pièces rodées, on raccorde à un réfrigérant droit et 
un flacon de récupération surmonté d’une allonge dotée d'un tube à dégagement conduisant à l'extérieur. On 
chauffe fortement le mélange. On voit se dégager des fumées jaunes et d’autres rouges tandis qu’un liquide 
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sombre s'écoule. Après avoir chauffé une minute ou deux, on arrête eton laisse refroidir. On démonte d’abord 
l'éprouvette et on bouche le réfrigérant à l’aide d'un bouchon en verre rodé. Des fumées rouges se dégagent 
de l'éprouvette qu'il faut rapidement mener au grand air. Ensuite, on déconnecte le réfrigérant et on bouche 
le flacon récupérateur à l’aide d’un bouchon en verre rodé. Le réfrigérant qui dégage d’abondantes fumées 
rouges doit être lui-même rapidement conduit au grand air. Le flacon récupérateur est censé ne contenir que 
de l’oxychlorure de vanadium jaune VOCI. En fait, j'ai constaté qu'il contient plutôt un mélange de cette 
substance et de tétrachlorure de vanadium VClI,. Si on y ajoute de l'eau, la réaction est brutale et de fortes 
fumées rouges se dégagent tandis que le liquide prend une couleur verte due au mélange de pentoxyde de 
vanadium \V,0,, d'oxydichlorure de vanadium VOCI, vert et d’acide chlorhydrique HCI. Il faut absolument éviter 
de respirer les vapeurs rouges qui sont toxiques. 

Si le liquide vert est mis en contact avec de la poudre de zinc, une boulette d'aluminium ou un fil de cuivre, 
il devient immédiatement ou progressivement bleu canard. 

REMARQUE : ce qui précède, rappelle fortement une expérience décrite au chapitre 10.2. et dans laquelle 
on faisait passer du chlore sur du pentoxyde de vanadium mélangé de charbon de bois. 


- Dans une éprouvette, on mélange poids égaux de pentoxyde de vanadium et d'acide oxalique. On chauffe 
le mélange solide rendu préalablement bien homogène. De la Vapeur d’eau se dégage et il se forme un solide 
noir. On ajoute de l’eau, on mélange et on ajoute enfin quelques gouttes d’acide sulfurique. On obtient ainsi 
un liquide vert émeraude tirant sur le bleu. 


Avec des sels d’autres métaux : 


- Dans un creuset en acier, on place un peu de sulfate d’aluminium et une part égale de sulfate ou de chlorure 
de cobalt. On chauffe au Mecker. L'ensemble fond rapidement en donnant un liquide d’un beau bleu canard. 
Ensuite, il y a solidification et coloration en bleu-violet. On obtient ainsi le bleu de Thénard, un pigment dont 
la couleur peut varier en fonction des proportions des deux substances en présence ou même en y 
incorporant un peu d'oxyde de zinc qui donne alors une teinte tirant sur le vert. On laisse refroidir. Le solide 
se détache aisément de la paroi du creuset à l’aide d’une aiguille ou d'une lancette. Ce pigment n'est soluble 
ni dans l’eau ni dans les acides et les bases, ni même dans les solvants organiques. Broyé, il sert 
principalement dans les peintures à huile ou en céramique. 


16.3. SUBSTANCES ORGANIQUES DIVERSES 


- On fait chauffer de l’urée dans une éprouvette. L'urée se liquéfie et une forte odeur d'ammoniac se dégage. 
Ensuite, le liquide incolore se transforme en solide blanc. Il faut alors cesser immédiatement de chauffer et 
laisser refroidir un peu. Ÿ faire ensuite couler quelques gouttes d’une solution de CuSO,. On obtient une 
coloration d’un beau violet. C’est un test qui permet de caractériser le biuret qui est le produit blanc soluble 
dans l’eau qui a été obtenu. 


16.4. UNE IDEE FAUSSE AU SUJET DE L'IODE 


- La plupart des livres de chimie expliquent que l’iode se sublime dès la température ordinaire et que s’il est 
chauffé il se transforme là encore en vapeur sans jamais passer par l’état liquide. Cependant, d’autres 
ouvrages signalent un point de fusion à +-/ 113° et un point d’ébullition à +/- 184°. Cette contradiction repose 
sur une idée fausse largement répandue. Sans entrer dans des explications complexes, on peut dire qu'il est 
aisé d'observer la fusion de l’iode si on en place une certaine quantité dans un flacon tel qu’un erlenmeyer 
à col large ou un vase de berlin sans bec verseur et qu’on « bouche» ce flacon à l’aide d’un ballon contenant 
de l’eau très froide. En chauffant le flacon contenant l’iode on verra ce dernier commencera par se sublimer 
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et se recristalliser aussitôt sur le fond du ballon « réfrigérant ». Mais, en 
même temps, sur les parois du flacon, on pourra observer des coulées 
liquides du même élément. 

Un moyen plus simple encore d'observer de l’iode à l’état liquide consiste 
à en faire chauffer dans une éprouvette sous une couche d'acide 
sulfurique. L’iode commence alors par se liquéfier puis se répand dans 
l'acide en traînées colorées qui, en touchant la surface, produisent des 
vapeurs violettes (Voir illustration 23). On peut même, en continuant à 
chauffer, faire bouillir cet élément. 
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Illustration 23 


17. ELECTROLYSES 


- On place une solution de KI dans un tube en U et on y fait plonger deux électrodes de carbone. On branche 
le courant. À une électrode un nuage jaune brun apparaît tandis que des bulles de gaz s'échappent de l’autre 
électrode Voir illustration 24). A l’aide d’une pipette on peut prendre un peu du liquide coloré et le mélanger 
à un peu de chloroforme. On constate alors aisément, par la coloration que prend le liquide, qu'il s'est formé 
de l’iode. Quant au gaz qui s’échappait et qui était le résultat d’une réaction du potassium sur l’eau, on peut 
en déduire que c'était de l'hydrogène. 


È- k à ; ONE 
* Illustration 25 
ù. 
| | - Dans un tube en U, on place une solution aqueuse de sulfate de 


zinc. On y plonge deux électrodes en cuivre et on fait passer le 
| courant. Une électrode se couvre de zinc et une couleur bleue 
Illustration 24 signalant un sel de cuivre (sulfate) apparaît à l’autre électrode (Voir 

Après enlèvement des électrodes illustration 25). 
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- Dans un tube en U, on place une solution saturée de chlorure 
d'ammonium. Dans chaque branche, sur une hauteur d’un centimètre, 
on ajoute de l'essence de térébenthine. Deux électrodes de cuivre sont 
ensuite glissées dans les branches du tube et on fait passer le courant. 
À la cathode commence à se dégager de l'hydrogène tandis qu’à 
l’'anode on n'observe pas de dégagement notable. En fait, en cet 
endroit, le chlore se combine pour donner du chlorure d'azote qui est 
extrêmement explosif. La térébenthine sert à rendre l'expérience peu 
dangereuse car le chlorure d'azote s’y combine en formant en principe 
de petites étincelles que j'avoue n’avoir pu observer. Chacune des deux 
branches du tube en U se colore fortement (Voir illustration 26). 
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Illustration 26 


18. UNE EXPERIENCE DE PHYSIQUE 


LE BAROMETRE 


Illustration 27 


Les flèches rouges indiquent la hauteur du mercure en fonction des 
pressions et dépressions dans le dessicateur. 
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Chacun sait ou croit savoir ce qu'est 
un baromètre. Certains ont eu la 
chance d'en voir un exemple 
pratique lors de leur cours de 
physique au lycée. Il suffit en effet 
de prendre un tube d’une longueur 
d'un mètre ou un peu plus, de le 
remplir de mercure et de le 
retourner sur une cuve à mercure. 
On constate alors que le mercure 
descend dans le tube et se stabilise 
à une hauteur de +/- 70 cm par 
rapport à la surface du mercure 
contenu dans la cuve. Le professeur 
explique alors que toute pression ou 
dépression sur cette surface fait 
monter ou descendre le niveau du 
mercure dans le tube. Cependant, 
cette éventualité n'est jamais 
démontrée devant les élèves ! 


Pour démontrer la chose, il suffit 
pourtant d'utiliser un dessicateur 
classique dont le couvercle est muni 
d'une ouverture supérieure. Dans le 
rodage graissé de celle-ci on place 
un tube de jonction graissé de 
manière à ce que le couvercle 
possède ainsi désormais deux 
sorties verticales parallèles. 


Voici ensuite comment procéder... 

1°) Dans le dessicateur on place un cristallisoir qui servira de cuve à mercure et on la remplit du métal liquide 
jusqu'à une hauteur supérieure à l'épaisseur du doigt du laborantin. La partie plane du dessicateur qui est 
destinée à soutenir son couvercle est ensuite graissée sur toute sa surface. 

2°) On remplit de mercure le tube barométrique et on le renverse sur la cuve à mercure en le tenant fermé 
à l’aide du doigt jusqu’à ce qu'il plonge dans la cuve. Le mercure descend alors dans le tube, laissant un vide 
au-dessus de lui. 

3°) En partant du haut du tube barométrique, on fait descendre autour de celui-ci l’ensemble formé par le 
couvercle et le tube de jonction jusqu’à ce que le couvercle et la base du dessicateur soient réunis. 

4°) On fait ensuite descendre un bouchon en caoutchouc tout au long du tube barométrique de manière à fixer 
ce dernier hermétiquement dans la branche principale du tube de jonction. 

5°) Par un tube souple et un rodage graissé auquel il est adapté, on relie la seconde ouverture verticale du 
tube de jonction à un petit compresseur. 

6°) Lorsque le dessicateur est bien fermé et que l'on s’est assuré que tous les joints graissés sont bien 
hermétiques, on actionne brièvement le compresseur et on observe l’effet que cela a sur le mercure contenu 
dans le tube barométrique. Ensuite, on effectue le branchement inverse, de manière à ce que le compresseur 
soit transformé en légère pompe à vide et on actionne encore brièvement l'appareil. 

Un seul laborantin habile peut mener l’ensemble de ces opérations mais l’aide d’une seconde personne peut 
être utile pour maintenir vertical le tube barométrique lors des diverses opérations de préparation. 
L'importance du bouchon en caoutchouc ne doit pas être négligée : il faut que son trou soit assez grand pour 
permettre un coulissage aisé autour du tube barométrique mais qu'il ne soit cependant pas si large qu'il 
puisse engendrer des fuites d'air. 

Tout le monde ne possède pas un dessicateur. Voici, dans ce cas, une manière différente de procéder... 

Il suffit de pouvoir disposer d'un petit ballon à col large. Comme précédemment, on remplit le tube de 
mercure, mais cette fois on le bouche à l’aide d’un tout petit bouchon en caoutchouc (A). On fait passer ce 
tube dans un bouchon à deux trous (B) d’un diamètre adéquat pour boucher le col du ballon. On fait 
descendre le tube barométrique dans le ballon contenant du mercure et là, en opérant quelques mouvements, 
on fait se détacher le petit bouchon (A) qui vient alors flotter sur le mercure. En même temps, le métal liquide 
descend dans le tube barométrique. On fixe alors ce tube sur le ballon grâce au bouchon (B) en faisant 
coulisser ce dernier vers le bas afin de bien le fixer dans le col du ballon. Le second trou dans ce bouchon 
permettra, au moyen d’un tuyau souple, de faire varier la pression dans le ballon en soufflant ou en aspirant 
avec la bouche. Pour plus de facilités et selon le même principe, on peut utiliser un ballon à deux cols, voire 
un Woulf ou même n'importe quelle bouteille à large col. L'important est de minimiser autant que possible le 
volume du flacon afin de n'avoir pas trop de mercure à utiliser. 
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19. NETTOYAGE DE LA VERRERIE 


Mélanges oxydants pour nettoyer une verrerie souillée : 

On mélange un volume de H,SO, concentré à 1/3, 1/4 ou 1/5 du même volume de H,0, cela dépendant de 
l'intensité de l'effet souhaité. Ce mélange, appelé « piranha », engendre de l'acide peroxymonosulfurique 
(H,S0;) particulièrement corrosif et oxydant. || convient bien pour détruire des matières organiques et c'est 
même le seul liquide qui soit capable d'attaquer le carbone élémentaire. 


Ilexiste un autre mélange de ce genre dans lequel l'acide sulfurique est remplacé par une solution concentrée 
d'ammoniaque. Le liquide ainsi obtenu, plus rarement utilisé, est lui aussi très oxydant mais cette fois alcalin. 


ATTENTION : Ces deux mélanges doivent être utilisés sitôt préparés et ne doivent jamais être conservés. 


Pour éliminer le soufre ou le phosphore attachés au parois en verre : 

On fait bouillir une lessive d'hydroxyde de sodium dans le flacon ou, si cela est impossible, on y fait couler 
une telle lessive, aussi chaude que possible. 

Pour éliminer certains produits goudronneux : 


Le plus simple, au moins dans un premier temps, c'est d'utiliser du trichloréthylène. 


Pour nettoyer les entonnoirs à filtration en verre fritté : 


Ce type d’entonnoir, fréquemment utilisé dans les filtrations à vide, doit être nettoyé aussi rapidement que 
possible et en tout cas avant que la masse retenue ne soit séchée. Ensuite, tout aussi rapidement, faire agir 
une substance propre à dissoudre le précipité qui pourrait encore être retenu dans les pores du filtre en filtrant 
celle-ci sous vide. Au final, on peut également faire passer lentement de l’eau sous pression en sens inverse 
de la filtration. 
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PLAT DE LA COUVERTURE DORSALE 


La chimie est une des sciences exactes qui influence le plus notre quotidien. Elle est présente 
partout : dans l’agriculture, dans notre alimentation, dans les médicaments et, bien sûr, dans toutes 
les matières synthétiques et dans la plupart les objets fabriqués. 


De nouveaux composés chimiques voient sans cesse le jour et apportent des solutions nouvelles 
à des problèmes techniques ou médicaux. 


La chimie est ainsi une science bien plus complexe et à visages multiples que ce que peuvent 
imaginer la plupart des gens qui ne s’y sont jamais intéressés. 


C'est une science qui a de quoi fasciner ceux qui s’y plongent. 


Puisse ce modeste complément à mon ouvrage principal susciter quelques vocations nouvelles. 


Ci-dessous : comme l'illustration de couverture, celle-ci, tirée d’un ouvrage ancien (De 
Wilde P, Traité élémentaire de chimie, Bruxelles, 1872), montre à quel point le matériel, en 
chimie, à pu évoluer en l’espace d’un temps relativement court. 


